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Ach Energie chimique d’hydratation d'ions 
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Potentiel de diffusion 
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INTRODUCTION 


I.1. Notions sur l’électrochimie 


L'électrochimie étudie les lois régissant les transformations réci- 
proques de l’énergie chimique et de l’énergie électrique. Les réactions 
chimiques donnent normalement lieu à une absorption ou un déga- 
sement de chaleur — ce qu’on appelle effet thermique de la réaction — 
et non d'énergie électrique. L’électrochimie a pour objet soit les 
réactions qui s’effectuent à la faveur d’une énergie électrique venant 
de l'extérieur, soit, au contraire, celles qui constituent une source 
d'énergie; ces réactions sont dites réactions électrochimiques. Il s’en- 
suit que les réactions électrochimiques ne sont pas identiques aux 
réactions chimiques au point de vue thermodynamique ; aussi l’élec- 
trochimie doit-elle être considérée comme une science distincte. 

Pour se faire une idée plus nette de l’électrochimie, il est néces- 
saire d’insister sur les différences entre les phénomènes électrochi- 
miques et les phénomènes chimiques et de répondre à la question de 
savoir pourquoi dans le premier cas l'effet énergétique de la trans- 
formation chimique se manifeste sous forme d'énergie électrique, 
alors que dans le second cas il se manifeste sous forme de chaleur. 
Envisageons à cette fin une transformation chimique quelconque, 
telle que 


Fe°* + Cu* = Fe2f + Cu?* (L.1) 


Si cette réaction revêt l’aspect d’un processus chimique, elle 
présentera un certain nombre de particularités. La réaction ne s’ef- 
fectue qu’en cas de collision des entités qui y participent. Par consé-. 
quent, la nécessité d’un contact entre les particules réagissantes cons- 
titue un premier caractère distinctif du phénomène chimique. 

Au moment de la collision, lorsque les particules réagissantes 
s’approchent l’une de l’autre de très près, on voit apparaître la possi- 
bilité d’un transfert d'électrons de l’une des particules à l’autre. 
Pour que ce transfert ait effectivement lieu, il faut que les particu- 
les réagissantes possèdent une énergie suffisante et qu'un rapport 
convenable s’établisse entre celle-ci et l’énergie d'activation. Cette 
dernière est fonction de la nature de la réaction chimique; elle est 
29 
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normalemerit peu élevée pour les réactions ioniques. Le parcours de 
l’électron se trouvera alors très court, ce qui constitue un deuxième 
caractère distinctif du phénomène chimique. 

Les collisions peuvent intervenir en tous points de la zone réaction- 
nelle et quelles que soient les orientations respectives des particules 
réagissantes ; aussi les transferts d'électrons sont-ils susceptibles de 
se produire dans toutes directions de l’espace (fig. 1). Le caractère 
chaotique, désordonné des collisions entre les particules réagissantes 


Cu nC 


Fig. 1. Schéma des transitions électroniques lors de la réaction chimique ionique 
Fest + Cut = Fe2t + Cu?+ 


et l’absence de toute orientation des transferts d'électrons consti- 
tuent un troisième caractère distinctif de la transformation chimique. 
Les particularités décrites sont à l’origine du fait que les effets 
énergétiques ‘des processus chimiques se manifestent sous forme de 
chaleur. Pour que les variations de l’énergie correspondant à une 
transformation chimique se manifestent sous forme d'énergie élec- 
trique, c.-à-d. pour qu'il y ait phénomène électrochimique, il est 
nécessaire de modifier les conditions de son déroulement. 

La production ou la consommation d'énergie électrique sont tou- 
jours liées à la circulation d’un courant électrique qui est un flux 
d'électrons effectuant un seul et même parcours. Il est nécessaire de 
modifier les conditions de déroulement de la réaction chimique d’une 
façon telle que les transferts d'électrons cessent d’être désordonnés 
pour devenir unidirectionnels. L'utilisation de l'énergie du courant 
électrique n’est possible que si le parcours des électrons est suffisam- 
ment grand par rapport à la taille des atomes. Il s'ensuit que dans 
les processus électrochimiques le transfert des électrons d’une entité 
à une autre doit s'effectuer suivant un trajet suffisamment long. 
Or, le trajet du transfert d'électrons ne sera pas long si les particu- 
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les réagissantes sont en contact l’une avec l’autre. Pour cette raison; 
lors d’un processus électrochimique la séparation spatiale des entités 
réagissantes est indispensable. Elle ne suffit pourtant pas à elle 
seule, car elle entraînerait l’arrêt de la réaction chimique et non la 
transformation de celle-ci en une réaction électrochimique. Pour 
qu'un phénomène électrochimique se produise, il faut créer des.con- 
ditions supplémentaires : les électrons doivent être perdus par l’une 
des entités participant à la réaction (les ions cuivre dans le cas con- 
Sidéré) pour être cédés, suivant un trajet qui est le même pour tous, 
à une autre entité participant à la réaction (les ions fer en l’occur- 
rence). On peut y parvenir si le contact direct entre les entités par- 
ticipant à la réaction est remplacé par leur contact avec deux mor- 
ceaux de métal reliés entre eux par une pièce conductrice métallique 
quelconque. Pour que le flux d'électrons soit continu, il faut aussi 
assurer la circulation du courant électrique à travers la zone réaction- 
nelle. Cette circulation est généralement assurée tant par les entités 
participant à la réaction électrochimique (si elles sont présentes à 
l’état ionisé) que par des composés introduits dans ce but et présen- 
tant, dans des conditions données, une haute conductibilité io- 
nique. 

En cas de réaction électrochimique le contact direct entre les 
particules réagissantes se voit remplacer par le contact de l’une des 
entités participant à cette réaction avec l’électrode. La réaction et 
les modifications énergétiques qu’elle apporte restent d'ailleurs in- 
changées (que la voie de la réaction soit chimique ou électrochimi- 
que), mais les conditions cinétiques sont sujettes à des variations. 
En raison des propriétés catalytiques des électrodes, l'énergie d’acti- 
vation correspondant au mécanisme électrochimique peut être diffé+ 
rente de celle que l’on observe lors de la transformation chimique. Les 
réactions électrochimiques mettent nécessairement en jeu les élec- 
trons et souvent aussi les ions. Leur énergie sera fonction du champ 
électrique engendré à l’interface électrode-électrolyte et partant sera 
fonction du potentiel d’électrode. Le potentiel d’électrode étant sus- 
ceptible de varier, l’énergie d’activation elle aussi sera fonction, en 
cas de mécanisme électrochimique, non seulement de la nature des 
participants protagonistes et de l’électrode, mais aussi du potentiel 
de celle-ci. 

Il en ressort que la vitesse de la réaction électrochimique dépend. 
elle aussi, non seulement de la température, des activités propres 
aux entités participant à la réaction et de la matière dont est consti- 
tué le catalyseur, c.-à-d. des facteurs qui déterminent la vitesse de 
la réaction chimique, mais aussi du potentiel d’électrode. Les réactions 
électrochimiques peuvent être définies comme des réactions chi- 
miques dont la vitesse est fonction du potentiel. C’est pourquoi les 
réactions électrochimiques diffèrent des réactions chimiques non 
seulement au point de vue thermodynamique (ce qui se traduit par 
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les effets énergétiques des processus) mais aussi par leur aspect ciné- 
tique * (différence des énergies d'activation). 

Les transformations réciproques de l'énergie chimique et de l’éner- 
gie électrique ont lieu exclusivement dans les systèmes électrochimi- 
ques, aussi leur étude fait-elle l’objet de l’électrochimie. 

Un système électrochimique qui est le siège d’une réaction électro- 
chimique est représenté schématiquement par la figure 2. Il comporte 
les parties constituantes suivantes. 

1° Les corps réagissants, ainsi que les corps ionisés ou favorisant 
l'ionisation, qui assurent la circulation du courant électrique ; cette 
partie du système est un conducteur ionique d'électricité (un con- 
Sn de seconde espèce ou de seconde classe) et s'appelle électro- 
yle. 

2° Deux pièces métalliques contactant avec l’électrolyte et assu- 
rant l'échange d'électrons avec les entités participant à la réaction 
ainsi que la transmission des électrons vers le circuit extérieur (voir 
plus loin) ou leur réception à partir de celui-ci; elles se nomment 
électrodes. 

3° Un conducteur métallique (un conducteur de première espèce 
ou de première classe) qui met en communication les électrodes et 
assure la circulation du courant entre celles-ci; on l’appelle circuit 
extérieur. 

Si l’électrolyte se présente sous la forme d’une solution conduc- 
trice constituée d’un ou de plusieurs corps dissous dans l’eau ou 
dans un autre solvant, on classera les systèmes de ce genre dans l’élec- 
trochimie des solutions aqueuses ou non aqueuses ; si la fonction 
d’électrolyte est remplie par un sel en fusion (ou par un mélange de 
sels et oxydes fondus), le système se rapportera à l’électrochimie des 
matières en fusion ou à l’électrochimie des milieux fondus;:; si l’es- 
pace interélectrode est rempli d’un gaz, il s’agira de l’électrochimie 
des gaz. 

Le système électrochimique peut être en équilibre (fig. 2, a) ou 
en déséquilibre (fig. 2, b et c). Le système électrochimique engendrant 
de l'énergie électrique à la faveur des transformations chimiques 
qui s’y produisent est appelé source chimique de courant ou pile (élé- 
ment) galvanique (v. fig. 2, b). Ici, l’électrode envoyant les électrons 
dans le circuit extérieur est appelée électrode négative ou pôle néga- 
tif de la pile. L'électrode recevant les électrons en provenance du 
circuit extérieur est appelée électrode positive ou pôle positif de la pile. 

Le système électrochimique qui est le siège de transformations 
chimiques intervenant à la faveur d'une énergie électrique venant de 
l'extérieur est appelé électrolyseur ou cellule électrolytique (v. fig. 2, c). 


* Il convient d'y ajouter que les réactions électrochimiques interviennent 
à l'intérface et impliquent le transfert à travers cette dernière de charges élec- 
triques, ce qui se traduit par des phénomènes isolés d'oxydation et de réduction. 
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L'électrodé captant les électrons cédés par les entités participant à 
la réaction a reçu le nom d'’anode. L'électrode cédant les électrons aux 
entités participant à la réaction se nomme cathode. La partie d’élec- 
trolyte proche de l’anode est appelée anolyte; celle qui entoure la 
cathode est dite catholyte. 

La perte d’électrons correspondant à la réaction d'oxydation, et 
leur gain correspondant à la réaction de réduction, il est permis de 
dire que l'anode est l’électrode qui est le siège de l'oxydation, et la 
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Fig. 2. Représentation schématique du système électrochimique : 


a — système électrochimique en équilibre; b — source chimique de courant; e — cellule 
électrochimique; 1 — circuit extérieur; 2 — électrodes; 3 — électrolyte: 4 — électrode 
positive; 5 — électrode négative; 6 — cathode; ? — catholyte; 8 — anolyte:; 9 — anode 


cathode est l’électrode qui est le siège de la réduction. Pour cette 
raison, l’anode est en même temps le pôle négatif, et la cathode, le 
pôle positif de la source chimique de courant. 

Les considérations concernant les différences entre les réactions 
électrochimiques et les réactions chimiques et la notion d’électro- 
chimie s’inspirent des idées énoncées pour la première fois par Pissar- 
jevski. Il est pourtant possible d'attribuer à la notion de « science 
électrochimique » un sens plus large. Certains auteurs considèrent 
comme relevant de l’électrochimie les phénomènes résultant des 
propriétés électrochimiques des substances colloïdales, ou bien les 
phénomènes liés aux réactions chimiques déclenchées par la lumière 
ou par un flux de corpuscules radioactifs et ayant pour effet l’appa- 
rition d’une différence de potentiel, ou encore les phénomènes électro- 
chimiques intervenant dans les organismes des animaux et des plan- 
tes, etc. A l'heure actuelle, il nous paraît plus juste de parler dans 
ces cas de l’électrochimie des colloïdes, la photoélectrochimie, la 
radioélectrochimie, la bioélectrochimie, et ainsi de suite, tout en 
réservant l'appellation d'’électrochimie proprement dite aux cas 
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concernant les systèmes qui sont le siège de transformations récipro- 
ques de l’énergie chimique et de l’ énergie électrique. Cette distinction 
nous paraît justifiée, chacune des sciences mentionnées ayant ses 
particularités spécifiques. C’est ainsi que dans les phénomènes bio- 
électrochimiques la conversion de l’énergie fournie par la transfor- 
mation biochimique en énergie électrique s’effectue normalement 
sans que les métaux soient mis en jeu, bien que la séparation spatiale 
des particules chargées soit obligatoire dans ce cas aussi. 

Le schéma donné dans la figure 2 montre qu’un véritable système 
électrochimique se présente sous la forme d’un circuit constitué de 
conducteurs de première et de seconde espèce connectés en série. 
De ce point de vue, une décharge électrique opérée dans les gaz ne 
saurait être considérée comme un phénomène purement électrochimi- 
que, car les gaz dans ces conditions présentent une conductibilité 
électrono-ionique mixte, si bien que plusieurs lois fondamentales de 
l’électrochimie ne sont plus valables pour eux. 


1.2. Thermodynamique des systèmes électrochimiques 
1.2.4. ÉLÉMENTS DE THERMODYNAMIQUE CHIMIQUE 


S'il s’agit des systèmes réversibles, le premier et le deuxième 
principe de la thermodynamique peuvent être présentés sous la for- 
me de quatre fonctions thermodynamiques caractéristiques, incon- 
vertibles l’une dans l’autre: 


U — TS — PV, (1.2) 
H = U + PV, (I.3) 
F = U—-TS, (I.4) 
G—=H—TS, (1.5) 
où U — l'énergie interne du système 

H=T enthalpie 

# — l'énergie libre de Helmholtz ou potentiel isochore 

G — l'énergie libre de Gibbs ou potentiel isobare 

T — la température absolue 


S = l’entropie 

P = la pression 

V = le volume du système. 
Sous forme différentielle, l’énergie interne est définie comme une 
fonction de l’entropie $ et du volume V 


dU = TdS — Pdv, U —f(S, V) (L.6) 
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et partant 
dH = TdS + VdP, H =f(S, P), (1.7) 
dŒ = — SAT — PdV, F =/f{(T, V), (I.8) 
dG = — SdT + VaP, G=#f{T, P). (1.9) 


Toute forme d'énergie, comme il découle notamment de (1.6) à 
(1.9), peut être présentée sous la forme du produit de deux para- 
mètres (ou facteurs), celui d'intensité et celui d’extensité ou de ca- 
pacité. Le premier d’entre eux désigne le niveau d'énergie, le second 
en traduit la quantité, la mesure. Lorsqu'un équilibre s'établit en- 
tre des systèmes, les paramètres intensifs d’un même type subissent 
une égalisation, un nivellement, alors que les paramètres extensifs 
d'un même type s’additionnent. Le niveau des facteurs intensifs 
nivelés dépendra alors du rapport entre les facteurs extensifs cor- 
respondants qu'ont les systèmes initiaux isolés (avant que ne s’éta- 
blisse l’équilibre entre eux). Supposons, par exemple, que les deux 
coudes d’un vase en U divisé dans sa partie inférieure par un robinet 
fermé renferment un même liquide maintenu à une même température. 
Dans un coude, plus étroit, dans celui de gauche par exemple, le 
volume de ce liquide est égal à V, et la hauteur en est }, ; la pression 
P, sera proportionnelle à cette hauteur. Dans l’autre coude (de droi- 
te), plus large, ces grandeurs sont égales à Vi, ha et PA respective- 
ment; en plus, P, > Pa. Si l'on ouvre le robinet, le niveau du li- 
quide contenu dans les deux coudes du vase s’établira à une même 
hauteur, et les pressions deviendront équivalentes et égales à une 
certaine grandeur Pég (Pa < Peg < P3) ; le volume Vs; du système 
sera alors égal à la somme des volumes initiaux: Veg = Ve + Va. 
Il est évident que le déplacement des niveaux (la variation des 
pressions) des valeurs primitives aux valeurs définitives, au cours de 
l'établissement de l'équilibre, sera déterminé par le rapport entre 
les volumes. On en déduit que s’il‘ s’agit d’un travail (d’une éner- 
gie) mécanique modifiant les volumes, la pression P fait office de 
facteur intensif, et le volume Ÿ, de facteur extensif. En procédant de 
la sorte, on constate que la température T est un paramètre intensif, 
et l’entropie S, un paramètre extensif de l’énergie calorifique (cha- 
leur). L'énergie interne U en tant que fonction de l’entropie et du 
volume, facteurs extensifs, est elle-même un paramètre extensif ; les 
énergies internes des systèmes s’additionnent. 

Par l'intermédiaire des dérivées des fonctions caractéristiques 
on est en mesure de traduire les conditions d’un équilibre, de défi- 
nir les propriétés d’un système, etc. Pour la plupart des phénomènes 
physico-chimiques et électrochimiques, les fonctions les plus impor- 
tantes et le plus couramment utilisées sont les potentiels isochore et. 
isobare, étant donné que leur variation est liée à celles de la tempé- 
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rature, du volume et de la pression, c.-à-d. aux caractéristiques fa- 
C<ilement contrôlables et mesurables du système. 
Les équations (1.8) et (1.9) peuvent s’écrire 


| 0F 0€ 
dr =(T),dT+(S), dv (1.10) 
‘et 
. : {.8G ; 0G 
d6=(<) 47 + (5), dP (1.11) 
respectivement. 
La confrontation de (1.8) et (1.10) fait ressortir que 
0F \ 
(or), = —$, ee, 
d'une façon analogue, il découle de (1.9) et (1.11) que 
0G | | 
(Gr),=—S en) 


c.-à-d. que la variation d'énergie libre avec la température à cons- 
tance de volume ou de pression donne l’entropie du système, prise 
avec le signe contraire. 

La dérivée 
= V (1.14) 
caractérise le volume du système; en procédant de la sorte, il est 
possible d'en définir les autres paramètres. 


Si l’on substitue dans les équations (1.4) et (1.5) les valeurs de S 
tirées de (1.12) et ([.13), on aura 


F=U+T (SE), (1.45) 
et | 
G-H+T(S). (1.16) 


ou bien, dans le cas où l'énergie libre varie lors du passage d’un 
‘état à un autre, 


AF=AU+T (EE), (LAT) 
et 
AGE AH +T ( 22e ee (1.18) 
Etant donné que _ | 
AD == 0; (1.19) 


@t que 
AH = —Q;. (1.20) 


INTRODUCTION 27 


où Ov et Op sont les effets thermiques isochore et isobare thermo- 
chimiques, on a 


AF=—Qr+T (SE), (1.24) 
et 


G=—Qo+T(). (1.22) 


Les équations (1.21) et (1.22) sont connues sous le nom d'équations 
de Gibbs-Helmholtz;. cette appellation désigne aussi souvent les 
équations (1.15), (1.16), (1.17) et (1[.18). Les équations de Gibbs- 
Helmholtz mettent la variation de l'énergie libre du système en 
rapport avec la quantité de chaleur dégagée ou absorbée par ce sys- 
tème. Au lieu de (1.17) et (1.18), compte tenu de (1.12) et de (1.13), 
on peut écrire 


AU = AF + TAS, (1.23) 
AH = AG + TAS. (1.24) 


Le premier terme de l'addition dans le second membre des équations 
(1.23) et (1.24) traduit les énergies libres correspondantes, le second, 
l'énergie liée, c.-à-d. cette fraction de l'énergie interne ou de l’en- 
thalpie qui ne se transforme pas en énergie libre. Le produit T'AS re- 
présente ce qu'on appelle chaleur de Peltier Op 


OP = AH — AG (1.25) 
ou, en l’exprimant à l’aide du. système d'unités thermochimique 
Op=AG—AH. (1.26) 


Si un système peut être le siège de réactions chimiques, on devra, 
outre l'énergie thermique et l’énergie mécanovolumique, tenir comp- 
te de l'apport à l'énergie interne, fourni par l’énergie chimique. 
Tout comme les autres formes d'énergie, elle s'écrit sous la forme du 
produit résultant de la multiplication du facteur intensif u; par le 


facteur extensif n;. La grandeur u; est appelée potentiel chimique et 
rapportée généralement à une mole (ou bien à une molécule, ou en- 
core à une unité de masse) d’un corps à donné qui se trouve dans une 
phase j donnée. Le facteur de capacité représente le nombre de moles 
(de molécules, d'unités de masse) du constituant i dans la phase j 
du système. Si le système est le siège d’une transformation chimique, 
on devra compléter l'équation (1.2) en y faisant entrer un terme 
d’addition représentant l'énergie chimique (pour simplifier, on en- 
visage un système monophasé) 


U = TS — PV + Sun, (1.27) 
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tout en faisant l’addition pour tous les constituants du système. Sous 
forme différentielle, l'équation (1.25) doit prendre l'aspect 


aU = TdS — PdV + Zu;dn;, (1.28) 
car l’énergie interne est un paramètre extensif du système et ne doit 


dépendre que des facteurs extensifs. En même temps, la différen- 
tielle totale U est égale à 


dU = TdS + SAT — PdV — VdP + Zu; dn; + En;du;. (1.29) 
La confrontation de (1.28) et (1.29) montre que l'égalité 


SAT —VaP + En;du; = 0 (1.30) 
ou, pour TZ — const et P — const, 
(5 ni dui)r, p=0 (1.31) 


doit être respectée. L’équation (1.29) est appelée équation fondamen- 
tale de Gibbs, alors que les relations (1.30) et (1.31) sont des formes 
différentes de l’équation de Gibbs-Duhem. Il ressort de (1.31) qu’en 
cas d’un système binaire on a 


EX Ni du = Ni du + N, du = 0 (1.32) 
ou 


du due _\ 
Ne Jr, + Va (aie) =0 
N; étant la fraction molaire du constituant i. Etant donné que 


N; + No —=;:1 et aN; = —dN;, 
Or à 


NW: (hr = M2 Ce (1.35) 


Pour le potentiel isobare d’un système qui est le siège d’une ré- 
action chimique, on peut écrire, par analogie avec (1.28) et compte 
tenu de la relation (1.30), 


dG = SaT — VdP + Yu, dni, (L.34) 
ce qui est une généralisation de l'équation (1.9). 
Pour T et P constantes, on a 
dGr, P—= > Li dan; (1.35) 
ou 
Gr, P—= >. Mit; (L.36) 


c.-à-d. que l’énergie libre de Gibbs, à température et à pression cons- 
tantes, n’est autre que le produit du nombre de moles par des poten- 
tiels chimiques correspondants. Pour un système à un seul constitu- 
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ant, le potentiel chimique sera ainsi égal à l’énergie libre molaire de 
Gibbs : 


G 

Le potentiel isobare qui ne dépend que d’un facteur extensif 
qu’on détermine facilement par voie expérimentale, à savoir du 
nombre de moles (nombre de molécules, quantité de masse), trouve 
les applications les plus étendues lors des calculs, y compris les 
calculs électrochimiques. 

L’équation (1.6) correspond au cas particulier où le système four- 
nit une seule forme de travail, à savoir un travail mécanovolumique 
PdV. En général, le travail peut être quelconque, c.-à-d. qu’au lieu 
de (1.6) il faut écrire 


dU = TAS — dW, (L.38) 


dW pouvant représenter la somme de différents travaux élémentaires, 
dont le travail mécanovolumique. Si l’on isole le travail mécano- 
volumique PdV à partir de dW, il restera un travail dW”, différent 
du travail mécanovolumique, soit 


dU = TaS — PdV — dW, (1.39) 
où : 
dW' = dW — PdY. 


La grandeur dW” peut être introduite dans les équations tradui- 
sant les autres fonctions caractéristiques : 


dH = TaS + VdP — 4aW, (1.40) 
dg = —SaT — PaV — dW", (1.41) 
dG = —SdT + VdP — dW”. (I.42) 


I1 découle de (1.39) et (1.40) qu’un travail du système, différent 
du travail mécanovolumique, traduit la variation d’une fonction 
caractéristique, les paramètres correspondants restant invariés. Ain- 
si, à T'et V constants, il est égal au décroissement du potentiel iso- 
chore 


—dF7r,v=dW" (1.43) 
ou 
—AFr,v=W", (L.44) 
et à T'et P constantes, au décroissement du potentiel isobare 
— dGr, p= dW' (1.45) 
ou 


— AGr, p=W!, (1.46) 
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1.2.2. THERMODYNAMIQUE DES SYSTÈMES ÊÉLECTROCHIMIQUES RÊVERSIBLES 


Par définition, les systèmes électrochimiques sont le siège] de 
transformations réciproques de l’énergie libre fournie par les réac- 
tions chimiques et de l'énergie électrique. Posons que dans un sys- 
tème électrochimique s’effectue d’une façon réversible et isotherme 
la transformation chimique 


va À + vB8B + ...— vw L+vmM +... (1.47) 


où Va, VB, VL et vm sont les coefficients stœchiométriques des parti- 
cules réagissantes correspondantes. La variation de l'énergie libre au 
cours de la réaction sera caractérisée, à constance de volume, par la 
grandeur — ÂF >, y, et à constance de pression, par la grandeur 


—AGr, P, alors que les effets thermochimiques seront égaux à Q- et 


Q? respectivement. La variation de l'énergie libre de la réaction 
(1.47), puisqu'elle se déroule par une voie électrochimique, doit être 
égale au travail électrique W41 fourni par le système (1.47) dans les 
conditions réversibles 


— AFry = Wa (1.48) 
et 


Cape. (1.49) 


Si la réaction (1.47) se déroule de façon réversible et que chaque 
réalisation de celle-ci implique le transfert de z7 d'électricité (la 
constante de Faraday F — 965 000 C, compte tenu d’ailleurs que 
F=N ,;e où N, est le nombre d’Avogadroet e, la charge élémentaire ; 
e= 4,863.10-1 w.é.s.), et que la tension aux bornes du système élee- 
trochimique en équilibre ou la force électromotrice (f.6.m.) de celui- 
ci constitue une certaine grandeur E, le travail (énergie) électrique 
Wa sera égal au produit du facteur extensif zF par le facteur inten- 
sif Æ, soit | | 


Wa =2FE (E.50) 
ou bien, sous forme différentielle, 
dWä = 2FÎdE. 91) 
Il ressort de (1.48), (1.49) et (1.50) que 
—AF = :FE y, (E.52) 
AG = 2FE »p; (L.53) 


c.-à-d. qu’en connaissant la valeur de la variation de l’énergie libre, 
on peut calculer celle de la f.é.m. et, inversement, en connaissant 
la f.é.m., on est en mesure de déterminer la variation correspondante 
de l’énergie libre. 
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Selon (1.35) et (1.56), 


AGr, P—= à u;An;, (L.04} 
ce qui donne, en combinaison avec (1.53), 
2FE p = DihiAni = Dhs (1.55) 


car, pour la réaction (L.47), An; = v;,*. 

Les équations (1.53) et (1.55) traduisent la relation existant entre 
l’énergie électrique engendrée (ou absorbée) par le système électro- 
chimique et la variation de l'énergie libre caractérisant la transfor- 
mation chimique qui intervient dans ce système. 

L'extension des équations de Gibbs-Helmholtz aux systèmes 
électrochimiques permet de trouver la relation entre l'énergie électri- 
que 2FE et l'effet thermique de la réaction génératrice de courant. 
La substitution, dans les équations (1.21) et (1.22), aux grandeurs 
AF et AG des énergies électrochimiques équivalentes à celles-ci et 
tirées de (1.52) et (1.53) donne 


2FEv=Qv+T (Se), (1.56) 
et 
2 E \ 
2FE»=0p+2FT (Tr). (L.57) 


Les équations (1.56) et (1.57) font ressortir que la relation entre 
l'énergie électrique engendrée ou absorbée de façon réversible dans 
un système électrochimique et l'effet thermique de la réaction qui 
intervient dans ce système dépend du signe et de la valeur du coef- 
ficient ionique de la f.é.m. dE/aT. 


si © TT 0, on a FE > Q (AG => AH), et le système transfor- 


mera énergie électrique, non seulement la quantité de chaleur 
correspondant à l'effet thermique de la réaction, mais aussi une 


chaleur supplémentaire, celle de Peltier, égale à zFT _ — QP et 


empruntée au milieu ambiant (cf. élément 5 dans le Tableau 1). 
Si le travail du système est adiabatique, c.-à-d. s’il est fourni dans 
les conditions d’une isolation calorifuge, lorsque l'échange de cha- 
leur avec l’espace environnant est rendu impossible, la température 
du système baisse. 

Le refroidissement du système sera particulièrement sensible dans 


le cas où, pour dE/dT > 0, Q<O0, c.-à-d. lorsque le système est le 
siège d'une réaction endothermique (cf. éléments 2 et 3 dans Île 


Tableau 1). Si dEldT < 0, on a zFE << Q (AG < AH), et une partie 


* On peut obtenir des équations analogues (pour T et V constants) en met- 
tant en jeu l’énergie libre de Helmholtz. 
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Tableau 1 
AE AG, 
n°5 des Elément t,C|E,V a xp 104, kcal-mo- 
éléments le-1 V -degré-1 le-1 
1 Zn|ZnSO, (sat) 
| CuSO, ECO 45 11,0934] 55,189 | —4,29 | —50,440 
2 Hg, Hg:0 10,01 N KOH 
110,01 N KCI | Hg:CL, Hgl 18,5 |0,1636] —3,710 8,37 —3,770 
3 Ag, AgCl/|HCI 
| HgoCls, Hg 25,0 [0,465 | —1,270 3,39 | —1,050 
4 Zn|100 H,0!|ZnCl 
gCIl, Ag 0,0 11,015 | 51,880 | —4,02 | —46,820 
5 Pb|Pb (CH,C00} 
| Cu (CH3CO0), | Cu 15 10,4764| 16,520 4,10 | —21,960 


de la chaleur produite au cours de la réaction sera dissipée sous la 
forme de la chaleur de Peltier (cf. éléments 1 et 4 dans le Tableau 1). 
Si le système fonctionne au régime adiabatique, il subira un réchauf- 
fement. Si, enfin, dE/dT — 0, on a AG — AH, et la quantité d’éner- 
gie électrique produite de façon réversible par le système sera équi- 
valente à l'effet thermique de la réaction chimique 


2FE = Q. (I.58) 


La relation (1.58) est connue sous le nom de principe ou règle de 
Thomson. Le principe de Thomson fut formulé avant l’élaboration 
des concepts thermodynamiques pour les systèmes électrochimiques 
et servit de base pour les calculs de la f.é.m. d’après les valeurs des 
effets thermiques (ou, inversement, pour les calculs des chaleurs des 
réactions à partir des valeurs connues des f.6.m.). La règle de Thom- 
son est, toutefois, assez approximative et ne se justifie, comme il 
ressort des équations (1.56) et (1.57), qu’en cas de dE/aT — 0 ou 
pour 7? = 0 °K. | 

S'il s’agit du calcul d’une f.é.m. compte tenu de l'équivalent 
thermique de l'énergie électrique et de la constante de Faraday, on 
peut récrire les équations (1.56) et ([.57) comme suit 


__ Qv. dE 
Ev = Ge +) 0) 
et 
m _  QP { dE 
Ep tesr +157). (1.60) 


Quand on met en œuvre les équations (1.59) et (1.60), on ne doit 
pas perdre de vue qu’elles ne sont valables que pour les systèmes 
électrochimiques réversibles. Pour cette raison, quand .on étudie la 
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relation entre la f.6.m. et là température, il est nécessaire d'éviter 
l'emploi de systèmes électrochimiques à gradients liquides, car les. 
potentiels de diffusion qui y surviennent ne sont pas en équilibre. Une. 
légère imprécision dans la détermination de la f.é.m., due à Fin- 
tervention d’un potentiel de diffusion, entraîne des erreurs considé- 
rables lors des calculs, étant donné qu’à z — 1 une erreur de 1 mV 
équivaut à 23 cal. Une erreur de 1.10-$ V/degré commise pendant la 
détermination du coefficient thermique équivaut, pour 25 °C et z — 

— 1, à environ 7 cal. 


1.2.8. SYSTÈMES ÉLECTROCHIMIQUES IRRÉVERSIBLES 


Si un système électrochimique est parcouru par un courant élec- 
trique Z mesurable, il cesse d’être thermodynamiquement réver-. 
sible pour devenir, suivant le sens de courant, soit une pile galvani- 
que (p}, soit une cellule électrolytique (c). Le travail utile W” produit 
par le système dans les conditions irréversibles est toujours inférieur 
à celui fourni à l’état d'équilibre. L'énergie électrique engendrée par 
une pile galvanique à la faveur de la réaction chimique qui inter- 
vient dans la pile sera, de ce fait, en cas de prise de courant, infé- 
rieure à celle correspondant à l’état d'équilibre (c.-à-d. pour Z = O0): 


(FE;) <2FE, (1.61) 


où Æ,, = la tension aux bornes de la pile galvanique pour une in- 
tensité du courant J 


E = sa f.é.m. pour 7 = 0. 


De la même manière, l'énergie chimique engendrée par le système 
électrochimique, alimenté par une même quantité d'énergie électri- 
que, sera moindre dans les conditions irréversibles (7 - 0) qu’à 
l'état d'équilibre (7 — 0). En d’autres termes, la réalisation d’une 
même transformation chimique nécessite plus d'énergie électrique 
dans les systèmes irréversibles que dans les systèmes réversibles, soit 


GFEne > 2FE, (1.62) 


où Ej, — la tension aux bornes de la cellule électrolytique pour 
une intensité du courant J. 

La valeur de la tension Æ}; ne correspond pas, à la différence de la 
f.é.m. d’un système électrochimique réversible, à la variation de 
l'énergie libre au cours de la transformation chimique, et elle ne 
peut être évaluée au moyen de calculs thermodynamiques. La ten- 
sion Æ}, est généralement déterminée par voie expérimentale. 

En régime irréversible, une partie de l'énergie utile se perd et 
devient de la chaleur. Cette chaleur à laquelle se mesure l’irréversibi- 
lité d’un phénomène électrochimique se nomme chaleur de Lenz- 


Joule Or. La chaleur de Lenz-Joule, résultat de l’irréversibilité 
3—0:3° 
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thermodynamique de systèmes électrochimiques, doit être distinguée 
de la chaleur de Peltier QP qui peut aussi se dégager (ou être absor- 
bée) dans un système électrochimique en équilibre. Si la chaleur de 
Peltier est nulle, ce qui se produit dans les cas où AG — AXH, la 
chaleur de Lenz-Joule peut être calculée d’après les équations 


Q=2F(E—Er) (1.63) 
et 
Q=—2:F(E—E;,). (1.64) 


Toutefois, on constate le plus souvent que AG = A et Op 0, 
aussi convient-il, en général, de modifier les équations (1.63) et 
(1.64) en prenant en considération l'effet Peltier. C’est ainsi que la 
chaleur dégagée ou absorbée par la cellule électrolytique peut être 
évaluée d’après l’équation 


Qe=2F | 1, —(E+ @e )]. (L.65). 


— 


Pour Qp = 0, (1.65) devient (1.64); si E;, > E + Es il y a déga- 


gement d'une chaleur de Lenz-J'oule ; si £;, = E + , la cellule ne 
dégage et n’absorbe aucune chaleur, alors que pour ÆE,;, = E, il 


découle de (1.65) que Qc = — Qp, c.-à.-d. que l’effet thermique sera 
représenté uniquement par la chaleur de Peltier. Des relations ana- 
logues sont aussi valables pour les piles galvaniques. 
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ÉQUILIBRE DANS LES SOLUTIONS 
D'ÉLECTROLYTES 


CHAPITRE PREMIER 


THÉORIE DE LA DISSOCIATION ÉLECTROLYTIQUE 


1.1. Principes fondamentaux de la théorie 
de la dissociation électrolytique 


La première théorie quantitative des solutions d'’électrolytes, 
c.-à-d. de celles des corps capables de conduire un courant électri- 
que, fut énoncée par Arrhenius en 1883-1887. Ostwald, Walden, 
Pissarjevski contribuèrent, parmi d’autres, au développement ulté- 
rieur de cette théorie. Elle est fondée sur trois postulats. 

1° Certaines substances dites électrolytes, dissoutes dans des sol- 
vants appropriés, notamment dans l’eau (à laquelle justement se 
rapportait initialement la théorie d’Arrhenius), peuvent se disso- 
cier en particules portant des signes contraires qu’on appelle ions. La 
désintégration des électrolytes en ions-par dissolution est dite disso- 
ciation électrolytique, de sorte que la théorie d’Arrhenius a reçu le 
nom de théorie de la dissociation électrolytique. 

Ce postulat fondamental fut suggéré par de nombreux chercheurs 
bien avant l’avènement de la théorie d’Arrhenius. Ainsi, Grotthuss * 
écrivit dès 1818: « .… la désintégration des molécules en particules 
élémentaires, notamment des molécules d’eau ainsi que des molécu- 
les de chlorure de sodium dissoutes dans l’eau, intervient avant 
que le courant électrique produise son effet. Au sein du liquide... 
un galvanisme doit s'exercer en permanence grâce à la présence de 
particules élémentaires disparates ». Il considérait la dissolution du 
sel comme «sa faculté de se dissocier en particules élémentaires élec- 
triquement opposées dont il est constitué ». 


* Parmi les prédécesseurs d’Arrhenius il faut signaler, outre Grotthuss, 
Kaïander, disciple de Mendéléev. Au cours de ses recherches sur l'influence des 
acides et de certains sels sur la vitesse de dissolution du magnésium, il arrive 
à la conclusion (1881) que dans la solution existent des particules ordinaires 
et des « particules disjointes » et que la proportion de ces dernières, pour une 
concentration totale donnée de l’acide, est fonction de sa nature. 
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Le nombre v d'ions résultant de la dissociation d’une molécule 
d’électrolyte, de même que la valeur et le signe de la charge z por- 
tée par ces ions dépendent de la nature de l’électrolyte. On distingue 
les types d’électrolytes suivants. 

a. Electrolytes binaires, se dissociant en deux ions. Si les deux 
ions portent chacun une seule charge, comme c’est le cas de la dis- 
sociation du chlorure de sodium NaCl, l’électrolyte est appelé mono- 
monovalent et symbolisé par 1-1; si les ions portent deux charges, 
comme c’est le cas du sulfate de zinc ZnSO,, ce sera un électrolyte 
di-divalent (électrolyte 2-2), et ainsi de suite. Les électrolytes binai- 
res sont des électrolytes symétriques. 

b. ÆElectrolytes ternaires, fournissant par dissociation trois ions. 
On classe parmi eux les électrolytes mono-divalents tels que Na,SO, 
et les électrolytes di-monovalents tels que CaCl,. Ils sont désignés 
comme électrolytes 1-2 et 2-1 respectivement. 

c. Electrolytes quaternaires, se dissociant en quatre ions. Ils 
comprennent les électrolytes mono-trivalents (électrolytes 1-3 tels 
que K:PO,) et tri-monovalents lélectrolytes 3-1 tels que AI(NO;);l. 
Les électrolytes ternaires et quaternaires sont asymétriques. 

20 La dissociation des électrolytes en ions, résultant de leur 
dissolution, n’est pas totale. La part des molécules qui, à l’état d'’é- 
quilibre, se trouvent désintégrées en ions traduit le degré de disso- 
ciation électrolytique, elle est symbolisée par «&. Le degré de dissocia- 
tion électrolytique est égal au rapport du nombre n de molécules 
dissociées en ions au nombre total W de molécules dissoutes (dont nr 
molécules ionisées et 7, molécules non ionisées): 

n n 


Œ = mm —= 


N n+nao ° 


Le degré de dissociation électrolytique d’une substance dissoute 
dans un solvant donné dépend (à une température et une pression 
constantes) de la nature de cette substance et de sa concentration. Si 
un corps solubilisé ne se dissocie point (n = 0, n, = N, à — 0), il 
ne sera pas un électrolyte. Si & est voisin de l’unité, on aura n & N, 
et le composé sera un électrolyte fort. Pour nombre de composés 
chimiques 0  & < 1 et partant n € N, ils se rapportent aux élec- 
trolytes faibles. | 

La théorie de la dissociation électrolytique met en rapport les 
changements qualitatifs observés dans les solutions d'’électrolytes 
en Cas d’augmentation ou de décroissement de la concentration, avec 
la variation du degré de dissociation électrolytique. Dans cette théo- 
rie ce dernier est considéré comme une des caractéristiques quantita- 
tives essentielles de la solution d'électrolyte. 

- La constante de dissociation K de l’ électrolyte constitue -une autre 
caractéristique quantitative. La relation entre la constante de dis- 
sociation Æ «et le degré de dissociation & peut être mise en évidence 
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par l’exemple d’un électrolyte binaire MA dissociable selon la ré- 
action 


MA— M4 AT, 


Posons la concentration totale de l’électrolyte égale à c, celle des 
molécules non dissociées, à c,, celle des cations, à c., celle des 
anions, à c_. On a alors 


K="—., (1.1) 

ï Ca 
Si le degré de dissociation, à une concentration totale donnée c, 
est égal à &., on aura c4 = c_ = a,c et ©, = (1 — «.)c, et partant 
na (1.2) 
1—@e ne 


ou bien, si l’on met en œuvre, au lieu de la concentration c, la gran- 

deur inverse qu'est le degré de dilution V, on obtiendra 
"v 

(— ay) V * 

Les équations (1.2) et (1.3) ont été déduites par Ostwald ; elles 
expriment l’essence même de la loi de dilution qu'on lui doit. 

À la différence du degré de dissociation, la constante de disso- 
ciation ne doit pas dépendre de la concentration; elle dépend en 
premier lieu de la nature de l’électrolyte. Pour «&. < 1, le degré de 
dissociation @&. et la constante de dissociation À sont liés par la re- 


lation … 
a EVE. (1.4) 


3° Les forces d'interaction interionique sont inexistantes et les 
solutions d’électrolytes se comportent à la manière des systèmes cons- 
titués de gaz parfaits. Ceci, bien que n’ayant pas été énoncé de fa- 
çon explicite par les auteurs de la théorie de la dissociation électro- 
lytique, est à la base de toutes les relations quantitatives ayant trait 
à cette théorie. 

À l’aide de ces trois postulats, la théorie de la dissociation élec- 
trolytique a permis d'expliquer de nombreuses propriétés des solu- 
tions, d'en donner les caractéristiques quantitatives et d’interpré- 
ter bien des données expérimentales et des règles qui en découlent. 


k= (1.3) 


1.2. Applications de la théorie de la dissociation 
électrolytique 


En s'inspirant des notions liées à lafdissociation électrolytique, 
on a élaboré la théorie de la conductibilité électrique et celle de la 
diffusion dans les solutions d’électrolytes, la théorie osmotique de 
l'apparition de la f.é.m., pour ne citer que ces quelques exemples. 
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1.2.1. PROPRIÉTÉS OSMOTIQUES DES SOLUTIONS D’ÉLECTROLYTES 


Bien avant l’avènement de la théorie de la dissociation électroly- 
tique, on savait que les solutions d’électrolytes montrent une certaine 
anomalie en ce qui concerne les valeurs de la pression osmotique et 
de la tension de vapeur au-dessus de la solution, la variation des tem- 
pératures d’ébullition et de congélation avec la modification de la 
composition, etc. Dans tous ces cas, les effets observés sont diffé- 
rents de ceux que l’on pourrait escompter pour une concentration 
moléculaire donnée du soluté et ils correspondent à des concentrations 
plus hautes de celui-ci. En vue de mettre la théorie en accord avec 
l'expérience, Van'’t Hoff proposa de multiplier la valeur de la con- 
centration par un certain facteur empirique à (i > 1). Compte tenu 
de ce facteur, l'équation traduisant la pression osmotique qui s’exer- 
ce dans les solutions d'’électrolytes se mettra sous la forme 


n = iRTe, (1.5) 


où À est la constante molaire des gaz parfaits. 

Le sens physique de ce multiplicateur empirique dit facteur isoto- 
nique restait obscur jusqu’à l’avènement de la théorie de la dissocia- 
tion électrolytique. Selon la théorie d’Arrhenius, le facteur isotoni- 
que est le résultat logique de la dissociation électrolytique qui fait 
augmenter le nombre total de particules du soluté. De ce fait, le 
facteur isotonique doit être fonction du degré de dissociation élec- 
trolytique. 

En effet, supposons qu’une molécule d’électrolyte fournisse par 
dissociation v ions ; le nombre total de particules, exprimable par le 
produit ic (où c est la concentration moléculaire de l’électrolyte), 
sera alors, pour un degré de dissociation &, égal à 


ic = (1 — «,) c + vac, (1.6) 


d’où l’on tire 
i=1—- a +va, = 1 +a.(v— 1). (1.7) 


L'équation (1.7) met le facteur isotonique en rapport avec le degré 
de dissociation. Pour un électrolyte binaire fort, &,. — À et v = 2, 
d’où il s'ensuit que i — 2 et, en conséquence, que la concentration 
vraie des particules sera deux fois supérieure à la concentration molé- 
culaire du soluté. 


1.2.2. EFFETS THERMOCHIMIQUES INTERVENANT DANS LES SOLUTIONS 
D’ÉLECTROLYTES 


Hess trouva (1842) que les effets thermiques des réactions chi- 
miques intervenant dans les solutions d'’électrolytes présentaient 
eux aussi certaines anomalies. (C’est ainsi que les chaleurs 
de neutralisation des acides forts par les bases fortes sont 
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constantes et ne dépendent pas (ou prâtiquement pas) de la nature 
de l'acide et de la base, malgré le fait que les réactions conduisent 
à des sels tout à fait différents. Par exemple, la neutralisation d’une 
solution d'acide nitrique par une solution de potasse caustique 


HNO, + KOH = KNO, +H,0 +, (1.8) 


donne une solution de nitrate de potassium, alors que la neutralisa- 


tion d’une solution d’acide chlorhydrique par une solution de soude 
caustique 


HCI1 + NaOH = NaCI1 + H,0 + Q, (1.9) 


fournit une solution de chlorure de sodium. Néanmoins, la mesure des 
chaleurs de formation des deux sels témoigne qu'elles sont pratique- 
ment identiques, c.-à-d. que Q, = Q.. 

Le mélange de solutions de sels ne donne lieu à aucun effet ther- 
mique notable, bien que les réactions de double décomposition qui 
en résultent conduisent en l’occurrence à des composés nouveaux, 


comme c’est le cas de la réaction entre le chlorure de potassium et le 
sulfate de sodium 


2KCI + Na,SO, = K,S04 + 2NaCl + Q 


Pour cette réaction comme pour bien des réactions analogues, les 
valeurs des effets thermiques diffèrent peu de zéro. 

Selon la théorie de la dissociation électrolytique, les phénomènes 
thermochimiques de ce genre observés pendant les expériences peu- 
vent être attribués au fait que dans l’eau comme dans plusieurs au- 
tres solvants les sels, les acides forts et les bases fortes se trouvent 
quasi totalement dissociés, c.-à-d. que pour eux &@.; = 1. Dans ces 
conditions, la réaction de neutralisation se ramène à celle de la 
formation de l’eau à partir des ions H* et OH, le cation de la base 
et l’anion de l’acide restant inchangés et demeurant dans la solution 
sous forme d'ions libres. En effet, si l’on récrit les réactions de neu- 
tralisation envisagées ci-dessus sous la forme ionique 


H++ NO, + K*+OH = K*+ NO, + H,0 (1.10) 
H* + CI + Nat + OH = Nat + CI + H,0 (1.11) 
et que l’on supprime les particules ne subissant aucune transiorma- 


tion, on constatera que dans les deux cas le processus qui a effecti- 
vement lieu est la réaction entre les ions hydrogène et hydroxyle 


H+ + OH- — H,0 (1.12) 


accompagnée d’un effet thermique qui lui est propre. À l'issue du 
mélange de solutions de différents sels dont le degré de dissociation 
est voisin de l’unité, on constate que les ions libres qui étaient pré- 
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sents dans les solutions initiales demeurent dans la solution finale- 
ment obtenue. Aucune transformation chimique n'ayant lieu, on ne 
doit logiquement observer aucun effet thermique. 


1.2.3. ÉQUILIBRE CHIMIQUE DANS LES SOLUTIONS D'ÉLECTROLYTES 


La théorie de la dissociation électrolytique a permis de donner 
une définition scientifique aux notions d’« acide », de « base », 
de « capacité tampon d’une solution »; elle a contribué à l’élabora- 
tion de la théorie des indicateurs, à l'interprétation des phénomènes 
de dissociation graduelle, d'hydrolÿse des sels, etc. 

Nous allons envisager ci-dessous quelques exemples d'application 
de cette théorie à l'équilibre chimique intervenant dans les solutions. 


1.2.3.1. Dissociation électrolytique de l’eau 


La dissociation de l’eau s'écrit. 


H,0 = H+ + OH- (1.13) 
et la constante de cette dissociation est exprimable comme 
K—-"HTOH (1.14) 
CH,0 


Le degré de dissociation de l’eau étant très faible, il est permis de 
considérer cx,o Comme une grandeur constante et de l’introduire 
dans la formule de la constante de dissociation, soit 


Keno = CH+Con- = Ke. (1.15) 


L'équation (1.15) est appelée produit ionique de l'eau. Pour 25°C, 
K,:— 10" et, en conséquence, 


Selon la théorie de la dissociation électrolytique, les ions hydro- 
gène sont les porteurs des propriétés acides, et les ions hydroxyle, 
ceux des propriétés basiques. La solution sera neutre, c.-à-d. qu'elle 
ne sera ni acide ni basique, si cx+ — com- = V K,. À 25 °C, la va- 
leur de K, — 10-44, aussi a-t-on pour une solution neutre: Cx+ — 
— 10-7 ion-g/l et com- — 1077 ion-g/1. Si, pour désigner la concen- 
tration, on fait appel à la puissance d'hydrogène pH ou l'indice de 
Sorensen, introduit par celui-ci en 1909, et qui n'est autre que le 
cologarithme décimal de la concentration en ions hydrogène (pH — 
— —Ig cx+), il est clair qu’à la solution neutre correspondra un 


pH = 7. Sile pH << 7, la solution sera acide, pour un pH © 7, elle 


sera basique. —. 
La valeur du pH égale à 7 ne correspond à la solution neutre 


qu’à 25 °C. Quand on se sert de l’échelle du pH, il ne faut pas perdre 
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de vue que Ia constante de dissociation * de l’eau À, est fortement 
tributaire de la température, car elle augmente de presque cent fois 
dans un intervalle de 20 à 100 °C: 


t°, C 29 ‘30 60 70 80 10 100 
Ke-1014 0,681 1,47 9,61 15,8 25,1 38,0 55,0 


Pour cette raison, le pH — 7 désignera une solution acide à des 
températures inférieures à 25 °C, et une solution basique à des tem- 
pératures supérieures à 25 °C. 

Etant donné que la concentration en ions hydrogène fait office 
de mesure de l'acidité, dans une série d'acides les plus forts seront 
ceux qui, pour une même concentration moléculaire, ont une con- 
centration plus forte en ions hydrogène. Cette dernière est définie 
comme &.c, d’où il découle que &. est la mesure de la force d’un acide; 
&. Sera également la mesure de la force d’une base. 

Outre la constante de dissociation Æ de l’eau et son produit ioni- 
que À, on notera une autre caractéristique importante de l’eau, à 
savoir la constante d'équilibre Kx,o dont le sens ressort de l’équa- 


tion 


H,0 + H,0 = H,0+-- OH 
kR 


La valeur de cette constante 


— 


k 
Kx,o=—., 
k 


appelée souvent constante d'autohydrolyse, se chiffre par 2.10-6mole X 


X 17T à 25 °C; k et k sont les constantes des vitesses que la réaction 
développe en sens direct (de gauche à droite) et inverse (de droite à 
gauche). 


4.2.3.2. Pouvoir tampon des solutions 


La concentration en ions hydrogène exprimée par le pH joue un 
rôle important dans bien des phénomènes spontanés ou provoqués. 
Certains phénomènes physico-chimiques et biochimiques n’intervien- 
nent que dans un intervalle bien délimité du pH. Nombreuses sont 
les réactions chimiques qui ne se déroulent dans le sens voulu qu’à 
une valeur bien déterminée du pH qu'il est de ce fait indispensable 
de maintenir constante. Il existe des’solutions qui conservent un pH 
plus ou moins invariable, malgré l’addition d'acide ou de base; cette 
faculté s'appelle pouvoir tampon. Elle se traduit quantitativement 


._.* Les valeurs de X4 données dans le Tableau correspondent à un produit 
ionique de l’eau exprimé en activités; des ions et non en concentrations de ces 
derniers (voir Chapitre IT). 


42 PART. I. ÉQUILIBRE DANS LES SOLUTIONS D'ÉLECTROLYTES 


par la capacité tampon 6. Cette dernière peut être définie, en parlant 
d’une solution, comme le nombre b d’équivalents-grammes de base 
(ou d’acide) requis pour faire varier d’une unité le pH de la solution 
envisagée. Sous forme différentielle, la capacité tampon B s'écrit 


db 
=. (1.16) 


_ S'il s’agit de l’eau pure, le nombre b d’équivalents-grammes de 
la base ajoutée doit être égal à la concentration cm+ du cation de la 
base. Etant donné que dans l’eau pure les concentrations en ions 
hydrogène et hydroxyle sont égales: cm+ — cCou-, et qu’une base 
forte est intégralement dissociée, on a 


CM+ — b — Cox — CH+—= Ke 

CHt+ 

La différentiation par rapport au pH (c.-à-d. par rapport à —Ig cx+) 
fournit * 


db K, 
Br — 2,303 (cr +) = 2,303 (cmt com). (1.17) 


CH+ 


— CH+. 


Cette même équation est valable pour toute solution aqueuse d’un 
acide fort ou d’une base forte. En effet, si l’on ajoute à une solution 
d'un acide fort HA b Eq-g d’une base forte MOH, la valeur de b 
traduira la concentration en ions métal: b — cm+, car les degrés de 
dissociation de l’acide et de la base, aussi bien que du sel qui résul- 
te de la réaction, sont égaux à l’unité. Il en découle alors, confor- 
mément au principe d'électroneutralité : 


Cu+ + Cu+ = 0 “+ Cy+=Ca- + cou- 
ou 


b — CaA- + CoH- —CH+. 
La concentration c AÀ- des anions de l’acide ne dépend pas de la quan- 
tité de la base engagée, aussi a-t-on 

db 

1) == pH = 2,303 (CH+ + Cou); 

ce qui est en accord avec l'équation (1.17). [1 ressort de cette dernière 
que la capacité tampon de l’eau pure (ou d’une solution contenant 
un sel dérivant d’une base forte et d’un acide fort) est très faible. La 
Capacité tampon devient notable dans le cas où la solution contient 
un excédent d’acide fort ou de base forte. 


La capacité tampon se voit augmenter quand on passe aux solu- 
tions d'acides faibles ou de bases faibles, surtout en présence de sels 


* La différentiation sera facile à réaliser si l’on prend en considération que 
dCyr+ 
CH+ : 


2,303pH= In c;, et que dincy;— 


CE. I. THÉORIE DE LA DISSOCIATION ÉLECTROLYTIQUE 43 


correspondants. Si une solution contenant initialement a Eq-g d’un 
acide faible est additionnée de b Egq-g d'une base forte (et à condition 
que a >> b), on aura 


a = Cya + Car, (1.18) 


b—Ca-+ Con-— Cu+. (1:19) 


En partant de l’équation (1.18), la constante de dissociation de 
l’acide, égale à 


alors que 


Crr+C A — 
Ke ; (1.20) 
peut être présentée sous la forme 
C Ci — 
Ki, (1.21) 
a — C1 


La résolution de cette dernière équation par rapport à ca- et la subs- 
titution de la quantité ainsi obtenue dans l'équation (1.19) fournit, 
pour le nombre d’'équivalents-grammes de la base engagée, la valeur 


aK y A 
Kpra er+ 
d’où l’on peut trouver facilement la capacité tampon. 


b— + CoH- — CH+, 


db aÂ pr ACH+ 
P= x — 2.508 Re + mme + con |. (1.22) 


; AK y ACE+ —. | 
Etant donné que —— >> 0, la capacité tampon d'une solu- 
(HA + CH+) 

tion d’un acide faible et de son sel sera toujours supérieure à celle de 
l'eau, d’une solution de sel, d’une solution d’un acide fort ou d’une 
base forte, pour lesquelles la formule (1.17) est valable. La quantité 
B sera dans ce cas fonction de la constante de dissociation Ærxa 
de l’acide faible. Les solutions contenant des mélanges d’acides fai- 
bles et de leurs sels (ou de bases faibles et de leurs sels) sont utilisées 
pour la préparation de ce qu’on appelle solutions tampons universel- 
les. L'analyse de l’équation (1.22) fait ressortir qu’une solution don- 
née d'acide faible doit posséder le maximum de capacité tampon dans 
une zone de pH située au voisinage de pXxa, Cc.-à-d. que $ = Pmax 
si pH = pÂxa. Ainsi, par exemple, pour l’acide acétique (HAc) 
Krac = 1,76°10%, pÂxac = 4,77, de sorte que le maximum de 
capacité tampon doit être observé à un pH voisin de 4,8. Un choix 
judicieux des acides ayant des valeurs variées de pÆ permet de com- 
poser un mélange tampon universel, présentant une haute capacité 
tampon dans une zone de pH très étendue. Les mélanges tampons trou- 
vent des applications dans la détermination du pH des solutions ainsi 
que dans la réalisation de divers processus chimiques qui ont pour 
condition la constance du pH. 
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1.3. Défauts inhérents à la théorie de la dissociation 
électrolytique 


Les succès dont fut couronnée la théorie de la dissociation électro- 
lytique peu de temps après son apparition furent effectivement re- 
marquables. Toutefois, il y a lieu de noter que les progrès éclatants 
de cette théorie s’accompagnaient de sérieux échecs, qui révélaient 
ses défauts. 

Le degré de dissociation électrolytique &,, traduisant la propor- 
tion des molécules ionisées dans la solution considérée, doit être le 
même dans des conditions données (et cela quelle qu’en soit la métho- 
de de mesure); en plus, en conformité avec son sens physique, il ne 
peut être supérieur à l’unité ni inférieur à zéro. Le Tableau 2 montre 


Tableau 2 


Degré de dissociation électrolytique de plusieurs 
électrolytes, trouvé à partir des mesures de 
la corductibilité électrique (&,) et de la pression 
osmotique (&) 


œ1 | œ2 


EleCctrolyte c, Eq-g/1 
KCI 9-1073 0,956 0,963 
KCI 4.102 0,941 0,943 
KCI 2-1072 0,922 0,918 
KCI 5.102 0,889 0,885 
BaCL, 1.101 0,751 0,788 
MgS0, 1.10-1 0,434 0,324 
La(NOs)s 4.108 0,920 0,946 
La(NOs)s 1.1075 0,788 0,865 
La(NO:)s 1.104 0,635 0,745 


comment ces principes s'accordent avec l'expérience; il confronte 
les valeurs de a. trouvées au moyen de mesure de la pression osmo- 
tique et celles déduites de la conductibilité électrique. 

Les valeurs des degrés de dissociation &., obtenues par les modes 
indiqués, sont les plus proches dans le cas de solutions diluées d’un 
électrolyte mono-monovalent. Avec l’accroissement de la concentra- 
tion de l’électrolyte ou bien quand on passe aux ions ayant une charge 
plus élevée, la coïncidence des grandeurs @, et æ&, (v. Tableau 2) se 
trouve compromise, si bien que la différence entre elles dépasse les 
erreurs imputables à l'expérience. 

Le Tableau 3 présente les valeurs de &. pour les solutions d’acide 
chlorhydrique, calculées à partir des résultats des mesures de la con- 
ductibilité électrique (œ&) et de la f.é.m. (&3). La divergence entre 
les valeurs de «. ainsi obtenues croît elle aussi au fur et à mesure de 
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Tableau 3 


Degré de dissociation électrolytique de HCI, 
trouvé à partir des mesures de 
la conductibilité électrique (&.) et de 


la Î.é.m. (œ;) 

CH], Mole/l | œi | a3 
0,003 0,986 0,990 
0,08 0,957 0,880 
0,3 0,903 0,773 
3,0 _ 1,402 
6,0 — 3,4 

16,0 = 13,2 


l'augmentation de la concentration en électrolyte, «, devenant d’ail- 
leurs supérieur à l’unité dans le domaine des hautes concentrations. 
Au point de vue de la théorie d’Arrhenius, un tel résultat est incon- 
cevable, car dans ce cas la quantité de molécules se dissociant en 
ions doit être supérieure à leur nombre total présent dans la solu- 
tion. C’est ainsi que dans HCI 6,0 N le nombre des particules disso- 
ciées en ions se montre 3,4 fois supérieur à la totalité des molécules 
HCI disponibles, et au sein de HCI 16 N ce nombre est supérieur de 
plus de 13 fois. Par conséquent, le degré de dissociation &. ne peut 
avoir en l'occurrence le même sens physique que celui qui lui est 
attribué par la théorie d’Arrhenius. 

Selon la théorie d'Arrhenius une autre caractéristique quanti- 
tative de l’électrolyte est la constante de dissociation. Pour un élec- 
trolyte donné et à une température et une pression déterminées, elle 
doit rester invariée, quelle que soit la concentration de la solution. 

Le Tableau 4 donne les valeurs des constantes de dissociation pour 
certaines solutions de différentes concentrations. Seuls les électro- 
lytes très faibles (tels les solutions d’ammoniaque et d'acide acétique) 
ont une constante de dissociation qui reste plus ou moins invariée 
avec la dilution. S’il s’agit des électrolytes forts (tels le chlorure de 
potassium ou le sulfate de magnésium), elle varie de dizaines de fois 
et le nom de constante lui convient fort peu. 

Il se trouve donc que la théorie de la dissociation électrolytique 
n’est valable que pour les solutions diluées d’électrolytes faibles. Le 
comportement: des solutions concentrées d'’électrolytes faibles ainsi 
que des solutions d’électrolytes forts de toutes concentrations ne se 
prête pas à une description quantitative sur la base de la théorie 
d'Arrhenius. Le degré de dissociation électrolytique n’a pas le sens 
physique qui lui est attribué par la théorie en question. La constante 
de dissociation s'avère sujette à des variations en fonction de la 
concentration de l’électrolyte. 
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Un inconvénient majeur de la théorie d’Arrhenius réside en outre 
dans le fait qu’elle n’indique point les causes déterminant l’ionisa- 
tion des électrolytes dans les solutions. Or, l’ionisation absorbe une 


Tableau 4 
Constantes de dissociation de certains électrolytes 
ayant des concentrations variées 
mn | A | 2e | ver | cer 
1,000-1074 1,28 2,39 1,06 — 
2,000 -1074 1,96 3,23 — — 
2,879-1074 — — — 1,885 
1,000.10-3 4,96 6,01 1,56 — 
1,151-1078 — — — 1,850 
2,303.1073 — — — 1,849 
9,000 1075 10,51 10,46 — —_— 
1,000-1072 15,10 13,29 1,68 — 
1,842-1072 — — — 1,849 
3,685 -1072 — — — 1,851 
5,000 -10-1 39,97 24,66 — — 
1,000-1071 93,49 33,34 1,92 — 


quantité considérable d'énergie. On peut s’en rendre compte en con- 
sidérant à titre d'exemple l’électrolyte type qu'est le chlorure de 
potassium. On sait que la liaison entre atomes dans la molécule de 
chlorure de potassium est électrostatique et que dans les nœuds de 
son réseau cristallin sont disposés les ions potassium et chlore. 
L'énergie de liaison entre ions dans une molécule individuelle peut 
être présentée sous la forme de l’intégrale 


gr (1.23) 


où 7 — la distance entre les centres des ions dans la molécule 
e = la charge ionique. 
Pour un r égal à 2,79 À, ce qui équivaut à la constante du réseau 


de KCI, on a 
ETES (4,803-10-10)2 


T 2,79-4078 
ou bien, si l’on rapporte les résultats du calcul à une molécule-gramme 
2 
Na —=4,98.102 erg/mole = 119,0 kcal/mole * 
* L'énergie du réseau de KCI cristallin sera, bien sûr, différente de cette 


valeur. Mais un calcul exécuté avec précision ne modifiera pas de façon appré- 
ciable les résultats finals. 
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On sait bien qu’à chaque degré de liberté d’une particule correspond 
1/, RT, c.-à-d. 1/,.1,986 T — 0,998 T cal. La molécule KCI qui se 
présente comme une association linéaire de deux ions possédera 
sept degrés de liberté. À 25 °C, ce qui équivaut à 298,15 K, la réserve 
olobale moyenne d'énergie thermique de la molécule KCI se chiffrera 
par 7 X 0,993 X 298,15 X 10 & 2,1 kcal-mole”!. Dans cette 
quantité, à peu près 0, 6 kcal:mole”! seulement revient à l’énergie 
des oscillations, celle qui est directement responsable de la dégrada- 
tion des molécules. Ce dernier chiffre représente une quantité d’éner- 
gie thermique trop faible en comparaison de celle qui doit être absor- 
bée pour provoquer la rupture de liaison dans les molécules KCI 
(—115 kcal:mole”?), afin d’en assurer un degré de dissociation per- 
ceptible. 

D'autre part, il est connu que dans une solution aqueuse de chlo- 
rure de potassium la valeur de «& est voisine de l'unité, c.-à-d. que 
presque chaque molécule de ce corps se dissocie en ions libres. De ce 
fait, au cours de la dissolution il doit se dégager une quantité d’éner- 
gie suffisante pour assurer la rupture des liaisons unissant les ions 
dans la molécule. Toutefois, ni la source de cette énergie supplémen- 
taire, ni la nature de celle-ci ne font l’objet de la théorie classique 
de la dissociation électrolytique. : 

Le domaine restreint des applications de la théorie de la disso- 
ciation électrolytique, la divergence entre les valeurs expérimenta- 
les de & et de K et leur sens physique tel qu'il est formulé dans cette 
théorie, la nature obscure du phénomène fondamental ne manquërent 
pas de soulever des critiques à l’adresse de cette théorie. Les points 
essentiels de ces critiques et quelques conceptions nouvelles pouvant 
apporter des perfectionnements à la théorie des solutions furent for- 
mulés par Mendéléev. Il écrivit dans ses Principes de chimie que la 
principale faiblesse de la théorie de la dissociation électrolytique et, 
par suite, la cause de tous ses défauts résidaient dans la méconnais- 
sance de l’interaction des particules du soluté entre elles ainsi qu'avec 
les molécules de solvant. Il fit remarquer que dans les solutions, en 
dehors des phénomènes de dissociation, les phénomènes de formation 
de composés nouveaux, mettant en jeu les molécules de solvant, 
jouent eux aussi un rôle important. Ces conceptions de Mendéléev 
furent développées à la fin du siècle dernier et au cours du premier 
quart de siècle par plusieurs savants Konovalov, Kabloukov, Kistia- 
kovski, Pissarjevski, Neues, entre autres) qui jetèrent les assises de la 
théorie moderne des solutions. Bien plus tard, cette théorie fut dotée 
des lois quantitatives régissant l’interaction entré ions et entre les 
jons et les particules du solvant. 


CHAPITRE II 


THÉORIE DE L'INTERACTION INTERIONIQUE 


2.1. Introduction des notions d’activité 
et de coefficient d'activité 


On peut évoquer une certaine analogie entre l’évolution de la 
théorie des solutions d’électrolytes et celle de l'état gazeux. Dans les 
deux cas on supposait initialement que le système se comporte comme 
un système parfait et qu'entre les particules qui le constituent il 
n'existe point de forces d'interaction. L'application aux systèmes 
réels des lois découlant de théories de ce genre entraînait une diver- 
gence considérable entre la théorie et l’expérience. Sous ce rapport, 
pour remplacer la simple équation de l’état gazeux 


PV = RT, 


on en suggéra d’autres, plus complexes, qui, de telle ou telle façon, 
faisaient entrer en ligne de compte les forces d'interaction entre par- 
ticules. L’équation de Van der Waals était l’une de ces dernières : 


(P +7) (VD =RT. 


Ici a et b sont des corrections apportées compte tenu respectivement 
des forces d'attraction mutuelle et du volume final des particules du 
gaz ou, en première approximation, des forces de répulsion. 

Il en fut tout autrement de l’évolution de la théorie des solutions. 
Afin de pouvoir étendre aux systèmes réels les équations traduisant 
les propriétés des solutions idéales, on y fit entrer, au lieu des gran- 
deurs traditionnelles que sont la pression, la concentration, etc., 
les grandeurs obtenues par voie expérimentale. C’est ainsi que la 
tension de vapeur fut remplacée par une grandeur dite volatilité ou 
fugacité, et la concentration, par l’activité. Par exemple, selon Lewis, 
l'équation (1.20) traduisant la constante de dissociation d’un acide 
faible et valable pour les systèmes parfaits sera applicable aux systè- 
mes réels si l’on la récrit de la manière suivante : 


A+ a À 
KYHA(a) = an 0 (2.1) 


L'équation (2.1) coïncide par la forme avec l'équation (1.20) et 
donne en même temps une description fidèle du comportement d’une 
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solution réelle. Il en est ainsi parce qu’elle comprend, au lieu des 
concentrations des ions c+ et c_ et des molécules d’électrolyte non 
dissociées c,, les activités correspondantes a+, a_ et a,. Les valeurs 
des activités sont choisies d’une façon telle que la valeur de la cons- 
tante de dissociation reste la même, quelle que soit la concentration 
totale en électrolyte. Pour cette raison, la constante de dissociation 


Tableau 5 
Composition de la solution, traduite par les concentrations et les activités 


Symbole désignant 
Unité de mesure des 
Echelle constituants de la 


composition DS l’activité 

Molarité mole , À 
1 1 de solution 1 

Molalité mole . a 
1 kg de solvant É 

” nombre de moles de 

Fraction molaire (échel- soluté N ” 
le rationnelle) nombre total de : dl 


moles de solution 


F', sera, à la différence de la constante de dissociation À déduite de 
l'équation (1.20), une grandeur constante pour un électrolyte donné 
à une température déterminée. 

Il existe trois modes d’expression des activités, correspondant à 
trois modes d'expression de la composition quantitative des solutions 
(Tableau 5). 

A la différence de la concentration, l’activité tient compte des 
forces d'interaction entre particules, qui interviennent dans les 
solutions réelles. Pour cette raison, on peut présenter l’activité com- 
me le produit de la concentration par un certain facteur variable dit 
coefficient d'activité et comportant une correction prenant en consi- 
dération les forces d'interaction : 


de = Cfes Am = Mfms ax = Nfx (2.2) 


où f. — le coefficient d'activité molaire 
— le coefficient d'activité de molalité 
fn = le coefficient d’activité rationnel. 

Il s'avère impossible de déterminer en partant des données expé- 
rimentales l’activité d’une espèce ionique quelconque, et par consé- 
quent son coefficient d'activité, car les équations auxquelles on 
pourrait recourir en vue de trouver les activités comportent le produit 
des activités de tous les ions d’un électrolyte donné et non l’activité 


k—0232 
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d’une espèce ionique quelconque. Pour cette raison, on a introduit 
la notion d'activité moyenne qui est la moyenne géométrique (moyen- 
ne proportionnelle) par rapport aux activités des ions constituant 
un électrolyte donné. Pour un électrolyte se dissociant en v, ions 
positifs et v_ ions négatifs, l’activité moyenne sera 

aa. = (aY+av-)V++v-, (2.3) 


et pour un électrolyte binaire 
az = V aa. (2.4) 


En procédant de la sorte, on peut également déterminer les coeffi- 
cients d'activité moyens d’un électrolyte se dissociant en v, et v_ 
IOnS : 


1 
= FPE, (2.5) 
ce qui équivaut, s’il s’agit d’un électrolyte binaire, à 


fa = V f+f-. (2.6) 


Ces mêmes notions peuvent aussi être étendues à la concentration. 
Ainsi, par exemple, s’il est nécessaire de traduire la composition de 
la solution par la molalité, il est possible d'écrire les relations sui- 
vantes, valables pour un électrolyte de type quelconque : 

1 


1 
mêxr = Mifi= [(vim4)"* (v-m_)"J ++ v- CHE (2.7) 
ou, pour le cas de l’électrolyte binaire, 


mû+ = | M ymÎ+M-mf (2.8) 


Afin de pouvoir déterminer les activités des électrolytes d'après 
les valeurs connues de leurs concentrations et coefficients d’activité 
moyens, on met l’équation (2.2) sous la forme 


Ae=Ccl+) Am = Mm] +3 an=Nyf+. 


En cas d’une dilution infinie, les forces d'interaction entre par- 
ticules du soluté deviennent infinitésimales. Dans ces conditions, 
l’activité des ions coïncide avec là concentration, alors que le coef- 
ficient d'activité devient égal à l'unité, quel qu’en soit le mode 
d'expression, soit | 

(@e —+ che 


et 
(Îe= Îm= În + Th, m, N+0e 
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À une dilution infinie (avec une certaine approximation, aussi de 
basses concentrations en électrolyte), la différence entre les coeffi- 
cients d'activité fc, fm et fr est peu élevée, si bien que l’on peut ad- 
mettre pour bien des calculs que 


fe = fm = În =. 


L'état d’une solution infiniment diluée pourrait être adopté 
comme un état standard, quelle que soit l’échelle servant à exprimer 
les concentrations et les activités. Pourtant, un tel choix ne saurait 
être considéré comme heureux à cause de l’incertitude qu’il laisse 
en ce qui concerne les valeurs des concentrations des solutés. Dès 
lors, on adopte comme état standard celui d’une solution imaginaire 
dans laquelle la concentration, l’activité et le coefficient d’activité, 
exprimés au moyen d’une seule et même échelle, seraient simultané- 
ment égaux à l’unité. S'il s’agit de l’échelle des molarités, ces exi- 
gences sont satisfaites par une solution dont un litre contient une 
molécule-gramme de soluté (c — 1), a, et f, étant eux aussi égaux à 
l'unité. Si l’on recourt à l’échelle des molalités, à l’état standard 
répondra une solution qui contient une molécule-gramme de soluté. 
par kilogramme de solvant et dans laquelle, en plus, non seulement 
m — À, mais aussi am — 1 et fm — 1. Enfin, pour traduire la com- 
position d’une solution par les fractions molaires, on doit choisir 
comme état standard le soluté pur pour lequel N = 1, ay = 1 et 
fn = 1. 

Outre l’activité moyenne, on utilise, pour caractériser la composi- 
tion de la solution, l’activité totale aa de l’électrolyte, définie par 
l'équation 

Ua = uà + RAT In él. (2.10) 


La relation entre aa et a, peut être trouvée à partir des expressions 
suivantes, valables pour un électrolyte qui se dissocie en v+ ions 
positifs et v_ ions négatifs : 


u=us + RAT In a+, 
u.=u+ RT Ina., 
ue = pà + ÀT In aa. 
Si 
Dé] = V+py + VUS, 
on a pour l’état d'équilibre 
ua + RAT Inaa—=vu+v,RTIna;+vut+v_RT Ina, 


— AN Ve — NV 
de; = at + aŸ = a. 


(2.11) 


L'équation (2.11) est valable pour un électrolyte totalement ou par- 
tiellement dissocié. Dans le cas où & = 1, l’activité totale aa de 


4% 
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l’électrolyte aura la même valeur que l’activité a, de ses molécules 
non dissociées. 

A l’aide des coefficients d'activité, on peut récrire l’équation (2.1) 
traduisant la constante de dissociation d’un acide faible, pour obtenir 


CH+Hp+C AT a CtCa— ft a 
CHAÎHA CHA ÎHA 
D'après l'équation (1. 20), 
epraC a 
CHA = Axa, 1268 3 
et partant, 
fat] À 
Kw = Ka : = (2.13) 
HA. 
ou 
PÆHAG = PRaa —2 18 ficma) +18 fa). (2.14) 


Etant donné que le coefficient d’activité des particules non char- 
gées varie avec la composition de la solution beaucoup plus lente- 
ment que le coefficient d'activité des ions, et que dans la zone de 
concentrations modérées il diffère peu de l’unité, il est permis d’écri- 
re, au lieu de (2.14), une équation approximative 


PA HA() = PKHa— 2 1g fit). (2.15) 


Les équations (2.12) à (2.15) établissent un rapport entre les valeurs 
des constantes de dissociation exprimées en termes d'activité et de 
concentration. En procédant de la sorte, on peut également établir 
une interrelation pour d’autres cas. d'équilibre chimique intervenant 
dans les solutions idéales et réelles. Aïinsi, par exemple, l’exposant 
d'hydrogène dans les solutions réelles doit être égal au logarithme 
décimal négatif de l’activité des ions hydrogène : 


PE) = — lg AH+e (2.16) 
La substitution du produit cx+f#+ à a+ conduit à 
PH(ay = pH — 18 fr+. (2.17) 


L’é équation (2.17) n’est toutefois valable que pour les solutions di- 
luées où les coefficients d’activité des ions individuels peuvent être 
déterminés. 


2.2. Détermination des coefficients d'activité 
(si dans l’expérience. Force ionique de la solution : 


On peut trouver les coefficients d'activité en comparant les va- 
leurs des concentrations fournies par l'analyse avec les valeurs à 
introduire dans les équations pour.les solutions d’électrolytes, c.-à-d. 
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avec les valeurs qui s'imposent si l’on veut qu'il y ait accord avec 
l'expérience. Il ne faut pas perdre de vue que les coefficients d’acti- 
vité sont sujets à des variations suivant les conditions de l’expé- 
rience ; on en déduit qu'ils dépendent, entre autres, de la nature des 
forces d’interaction. La nature de l’interaction (et par conséquent le 
facteur de correction qui en dépend) varie selon que la solution d’élec- 
trolyte est en équilibre ou en rupture d'équilibre, ou bien sous l’ef- 
fet d’un champ électrique extérieur, ou encore dans un état d’équi- 
libre non encore établi, lorsque la composition de la solution man- 
que d’homogénéité. Les coefficients d'activité caractérisent les for- 
ces d'interaction à l’état d'équilibre. Pour cette raison, il faut, pour 
calculer ces coefficients, se servir des résultats des mesures exécutées 
dans les solutions en équilibre. Les données relatives à la détermina- 
tion des valeurs de la pression osmotique, des températures d’ébulli- 
tion et de solidification, de la f.é.m., etc., satisfont à cette condition. 

À la différence du degré de dissociation électrolytique, les coeîti- 
cients d’activité obtenus par différentes méthodes coïncident l’un 
avec l’autre (Tableau 6). Les coefficients de correction traduisant 


Tableau 6 
Coefficients d’activite moyens des solutions de KCI, 
obtenus par différentes méthodes à 25 °C 
Coefficient KGIE MOIENS 

d'activité | ———û——————————————————— —————————— 

0,001 | 0,01 | 0,05 | 0,1 | 0,5 | 1,0 | 2,0 | 4,0 

1Â+ 0,965 | 0,900 | 0,813 | 0,763 | 0,638 | 0,596 | 0,563 | 0,564 

114 — — — |. 0:772 = Le = _ 

14 0,965 | 0,899 | 0,809 | 0,762 — — A _ 
sf + 0,965 | 0,899 | 0,815 | 0,764 | 0,644 | 0,597 | 0,569 | 0,581 


l'effet que produit l’interaction dans les conditions de déséquilibre 
(cas des phénomènes de conduction électrique ou de diffusion) seront 
tout à fait différents pour les mêmes solutions. 

Les coefficients d'activité portés dans le Tableau 6 sont calculés à 
partir des résultats de mesure de la tension de vapeur Gf+ et sde 
d’ après la baisse de la température de congélation (,f4) et à partir de 
la f.é.m. (3/1). 

Pour tous les électrolytes les coefficients d'activité sont égaux à 
l'unité dans le cas des solutions infiniment diluées. Avec l’augmen- 
tation de concentration le coefficient d'activité se voit. progressi- 
vement diminuer pour devenir minimal à une certaine valeur qui 
est fonction de la nature de l’électrolyte et de la température de la 
solution. Toute nouvelle augmentation de concentration entraîne 
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un accroissement du coefficient d'activité, si bien que dans les solu- 
tions très concentrées il peut être supérieur à l’unité, ainsi que l’on 


peut s’en rendré compte en prenant pour exemple les solutions de 
MnCL.. 


Cynoe Ed-g/1 0,1 0, 4 0,8 1,0 2,0 3,0 5,0 
(Q 


2 0,4 
Î+ 0,516 0,469 0,442 0,445 0,479 0,668 0,934 1,550 


Ces résultats ne contredisent pas le sens physique du coefficient 
d'activité en tant que grandeur tributaire des forces d’interaction 
interionique. En effet, en cas de dilution infinie, lorsque les ions 
sont très éloignés les uns des autres, les forces d'interaction entre 
eux n'interviennent plus. La solution se comporte comme un systè- 
me parfait, la concentration ne diffère pas de l’activité et, par voie 
de conséquence, le coefficient d'activité doit être égal à l’unité. Au 
fur et à mesure de l’augmentation de la concentration les ions se 
rapprochent, les forces d'interaction commencent à s'exercer entre 
eux, en premier lieu celles de l'attraction mutuelle, et le coefficient 
d'activité décroît. Dès que la concentration atteint une certaine va- 
leur, on voit aussi apparaître, outre les forces d'attraction, celles 
de répulsion. Lorsque ces forces se trouveront en équilibre, ce qui 
équivaut dans une certaine mesure à la suppression de l'interaction 
interionique, le coefficient d'activité redeviendra égal à l'unité. 
Dans les solutions encore plus concentrées les forces de répulsion 
deviennent prépondérantes, et le. coefficient d'activité prend les 
valeurs supérieures à l'unité. 

: En étudiant la relation entre les valeurs des coefficients d’acti- 
vité, les activités et la composition de la solution, Lewis et ses colla- 
borateurs ont découvert un certain nombre de règles et de principes 
empiriques d’une portée considérable. Ils ont en particulier mis en 
évidence que dans le domaine des basses concentrations les coeffi- 
cients d'activité ‘moyens d’un électrolyte sont déterminés par la 
valence des ions qui prennent naissance et ne dépendent pas des 
autres propriétés de ces ions. C’est ainsi que, dans ces conditions, les 
coefficients d'activité moyens du bromure de potassium, du nitrate 
de sodium et de l’acide chlorhydrique sont égaux. Ils ont trouvé de 
plus que les coefficients d'activité moyens, pour les solutions très 
diluées, dépendent de la concentration totale de tous les électrolytes 
présents et de leurs valences, et non de la nature chimique des élec- 
trolytes. Pour cette raison, Lewis et Randall ont introduit la notion 
de force ionique J des solutions, laquelle est définie comme la demi- 
somme des produits des concentrations en ions par les carrés de leurs 
charges 


À | 
ee 2 C2. (2.18) 


‘9 
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Fig. 3. Relation entre le coefficient d'activité moyen d’un électrolyte mono- 
monovalent et la concentration 
la ligne pointillée est construite d’après l’équation (2.59) 


Fig. 4. Relation entre le coefficient d'activité moyen des électrolytes mono- 
divalent et di-divalent et la concentration 
les lignes discontinues sont construites d’après l’équation (2.58) 
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Il ressort de l’équation (2.18) que pour les électrolytes mono-mono- 
valents la force ionique coïncide en valeur avec leur concentration, 
alors que pour les autres électrolytes elle est toujours supérieure à la 
concentration. Notamment, pour un électrolyte 2-2 fort à molarité c 
(tout en admettant que &« — À et c4 — c_ — c) la force ionique est 
égale à la concentration quadruplée | 


J = (c.22+ 0.22) — 4e. 


Ces chercheurs ont également établi que dans les solutions diluées 
d’électrolytes forts le logarithme du coefficient d'activité moyen dé- 
pend d’une façon linéaire de la racine carrée de sa force ionique 


Igfi= —hVJ. (2.19) 


Avec l’augmentation de concentration cette dépendance prend fin. 
Les données expérimentales relatives à une large zone de concentra- 
tions sont présentées sous forme de courbes dans les figures 3 et 4. 


2.3. Fondements thermodynamiques de la théorie 
de l’interaction interionique 


Les coefficients d'activité ont été initialement introduits à titre 
de grandeurs empiriques qu’on peut déterminer en soumettant à 
l'analyse les effets caractéristiques des solutions en équilibre. À cet- 
te fin, on met à profit certains phénomènes tels que la variation de la 
tension de vapeur au-dessus de la solution en fonction de la concentra- 
tion en électrolyte, la relation entre la f.é.m. réversible et la compo- 
sition de la solution, etc. Etant donné que la nécessité d’introduire 
les coefficients d’activité dans l’équation décrivant les systèmes par- 
faits est liée à la différence entre les solutions réelles et les solutions 
idéales, la valeur de ces coefficients ne dépend pas de la méthode de 
détermination et elle sera la même, quel que soit le type d'équilibre. 
Pour cette raison, on peut employer les mêmes coefficients d'activité 
pour décrire différents phénomènes équilibrés. Les tables contenant 
les coefficients d’activité empiriques sont d’une valeur inestimable. 
En même temps, si l’on s’en tient à la théorie de Lewis, on est amené 
à constater que les coefficients d’activité ne sont que des facteurs de 
correction purement formels qui n’ont aucun rapport direct avec la 
nature des solutions et ne se prêtent pas aux calculs théoriques. On 
sait que les solutions réelles diffèrent des solutions idéales en ce qui 
concerne l'énergie d'interaction entre les particules constituantes. 
Les coefficients d'activité, en tant qu'expression quantitative de la 
variation des propriétés des électrolytes, qui est le résultat du passa- 
ge des solutions idéales aux solutions réelles, doivent manifester une 
dépendance fonctionnelle vis-à-vis de l’énergie d'interaction entre 
particules. 
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Le rapport entre les coefficients d’activité et l'énergie d’interac- 
tion peut être établi en partant des principes thermodynamiques 
généraux. Les potentiels chimiques des ions de l’i-ième espèce dans 
une solution réelle — u; — et dans la solution idéale — u; — dif- 
fèrent entre eux d’une valeur égale à l’énergie partielle g* mise en jew 
dans l'interaction de ces ions avec leur entourage : 


bi puit et. (2:20) 
Etant donné que, d’après l’équation (1.14), 
| 0G 
5e en = 2) 
on à 
Oui _. 
(5e dr y = vi (2.22) 


où p; — la pression partielle 
v; — le volume moléculaire partiel du constituant i. 
Selon la loi régissant le comportement des gaz parfaits, 


kT 
VU=—<—— 
| Pi 


et par voie de conséquence *, 
=u}+kT In pi, (2.23} 


où y est la constante d'intégration ou ce qu’on ‘appelle potentiel 
chimique standard. L'équation (2.23) est transformable en 


= u%o+kTinc:;, (2.24) 
si l’on prend en considération que 
Pi = KkTc;, (2.25) 
et que l’on introduise une désignation 
Lee) = 1? + KT In KT. (2.26) 


L’équation (2.24), récrite pour un système réel, se mettra sous la 
forme 


i=u$+kT In a;, (2.27) 
ce qui équivaut (compte tenu de ce que a; = c;fi) à 
m=u?+kT Inc; +kT In fi. (2.28) 


* La composition de la solution est ici exprimée par le nombre de particules 
(molécules, atomes ou ions) présentes dans une unité de volume. C’est pourquoi 
l'équation comporte, au lieu de la constante des gaz R, la constante de Boltzmann 
k, c.-à-d. une grandeur WA fois inférieure. 
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En comparant les équations (2.24) et (2.28), on constate que 


di = + KT In ji. (2.29) 
La confrontation des expressions (2.20) et (2.29) fait ressortir que 
KT In jf; — g}, (2.30) 


de sorte que le coefficient d'activité est exprimable en partant de 
l'énergie d'interaction partielle g*. Le calcul de cette dernière est 
possible si l’on connaît la structure de la solution et la nature des 
forces d'interaction intervenant entre les particules qui la consti- 
tuent. Ces deux facteurs n'étant pas connus avec une précision suffi- 
sante, on se trouve dans l’obligation, pour mener à bien le problème 
ainsi posé, de recourir à certaines suggestions. 

La première d’entre elles se ramène à l'hypothèse que l’interac- 
tion des ions entre eux joue le rôle principal quand il s’agit des solu- 
tions réelles, leur interaction avec les particules de solvant étant 
d’une importance secondaire. 


2.3.1. RÉPARTITION DES IONS DANS LA SOLUTION SELON ARRHENIUS 
ET GHOSKH 


Le troisième postulat de la théorie d’'Arrhenius définit les solu- 
tions d’électrolytes comme des systèmes parfaits. En conformité avec 
ce postulat, on supposera que les ions présents dans les solutions sont 
orientés d’une façon désordonnée et que les forces d'interaction entre 
eux sont nulles. Une telle supposition implique nécessairement (la 
composition de la solution pouvant être quelconque) l’unique valeur 
du coeïficient d'activité, à savoir la grandeur f, égale à l’unité. Gette 
conclusion est en contradiction avec l’expérience et témoigne que le 
modèle de solution proposé par Arrhenius n’est pas plausible. 

Le savant indien Ghosh a ouvert (1918-1920) des vues nouvelles 
sur la nature des solutions d’électrolytes. Selon Ghosh, les ions sont 
disposés en solution dans le même ordre que dans le réseau cristallin 
du solide correspondant. La différence réside essentiellement dans le 
fait qu’en solution les ions avoisinants sont plus fortement distancés 
que dans le cristal original. Selon cette nouvelle théorie le phénomène 
de dissolution s’identifie au foisonnement (gonflement). Les espaces 
interstitiels se trouvent alors remplis de molécules de solvant, et les 
forces d'interaction s’atténuent par suite de l’augmentation de la 
constante diélectrique et des distances interioniques. Les forces d’in- 
teraction entre ions sont d’une nature coulombienne électrostatique. 

Ce postulat et d’autres postulats énoncés par la suite ont permis 
à Ghosh de déduire quelques formules servant à calculer l’énergie 
libre d’une solution, les coefficients d’activité, les chaleurs de dilu- 
tion, etc. Pour ce qui est des concentrations modérées, ces formules 
s'accordent qualitativement avec l'expérience. En revanche, les 
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principes fondamentaux de la théorie de Ghosh sont en désaccord avec 
les données récentes relatives à la structure des solutions. Nombre de 
conclusions découlant de cette théorie sont en contradiction avec 
les résultats fournis par les expériences. Aïnsi, à en croire la théorie, 
l'énergie potentielle de la solution ne dépend de la température que 
dans la mesure où cette dernière a un effet sur la constante diélectri- 
que de la solution. Or, il se trouve en réalité que l'énergie potentielle 
d’une solution dépend directement de la température. Les résultats 
obtenus par diverses méthodes, notamment les méthodes radiogra- 
phiques, d'exploration de la structure des solutions ne confirment en 
rien l’idée de Ghosh sur la conservation dans les solutions d’électro- 
lytes du réseau cristallin propre aux composés primitifs. Les con- 
tradictions entre la théorie de Ghosh et l’expérie nce sont en premier 
lieu attribuables au fait que sa théorie ne tient pas compte du rôle 
joué par l’agitation thermique qui peut perturber, dans les solutions, 
la disposition ordonnée des ions rappelant leurs positions dans le 
cristal. 


2.3.2. THÉORIE DE DEBYE ET HÜCKEL 


2.3.2.1. Modèle de la solution d’électrolyte selon Debye et Hückel 


La théorie moderne des solutions d'’électrolytes, dont les princi- 
pes fondamentaux furent formulés en 1923 par Debye et Hückel, est 
née de la tentative d'apporter 
des perfectionnements à la ©) 
théorie de Ghosh. e O ©) O 

Debye et Hückel ont adop- DATE Ven 
té l’idée principale de Ghosh @ O" 
sur la disposition des ions. e A _Q@ ® 
dans la solution, qui rappel- | LS 
lerait la manière dont ils sont eo) © 
arrangés dans le cristal. Pour- / 
tant, l'agitation thermique O 4 
fait que les ions se disposent © 
dans les solutions autour d’un © 
certain ion central de façon à © * 
prendre l’aspect d’une sphère. 

Comme lemouvement de trans- > 

lation prédomine en solution @ © © 
(et non point le mouvement pis. 5. Modèle de l'atmosphère ionique 
oscillatoire comme c’est le cas selon Debye et Hückel 

des cristaux), les ions qui | 

constituent la sphère entourant l’ion central changent sans cesse 
de places avec d’autres ions. La sphère statistique de ce genre s’appel- 
le atmosphère ionique. Tous les ions de la solution sont équivalents, 
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chacun d’eux est entouré d’une atmosphère ionique et, en même 
temps, chaque ion central entre dans la composition de l’atmosphère 
ionique d’un autre ion quelconque (fig. 5). L'existence des atmosphè- 
res ioniques constitue précisément ce caractère distinctif qui, selon 
Debye et Hückel, fait la différence entre les solutions réelles d’élec- 
trolytes et les solutions idéales. Pour cette raison, l'énergie d'’inter- 
action supplémentaire G* des ions, mise en jeu dans les solutions 
réelles, doit traduire l’effet de l’action globale des atmosphères 
ioniques sur les ions centraux. Le calcul des coefficients d’activité 
se ramène à trouver le moyen de traduire cette énergie par l’intermé- 
diaire des caractéristiques directement déterminables des solutions. 


2,3.2.2, Calcul de l’énergie d’interaction interionique 
| et des coeïficients d’activité 


L'énergie provenant de l’atmosphère ionique est de nature élec- 
trique, aussi doit-elle être fonction de la densité de la charge élec- 
trique et du potentiel, engendrés tous les deux par l’atmosphère 
ionique. Cette dernière étant une association statistique, on peut 
faire abstraction de la distribution discrète des charges et recourir à 
l'équation de Poisson en vue d'’établir un rapport entre la densité 
moyenne p de la charge et la valeur moyenne 4 du potentiel, qui lui 
correspond : 


VA= —— 0, (2.31) 


où D = la constante diélectrique | | 
v* = l'opérateur laplacien, exprimable en coordonnées rectangu- 
laires : 
9? 
02? * 


ne 2,32 
Va lon (2.52) 
Dans l'équation de Poisson figurent deux grandeurs inconnues: 
o et. Afin de pouvoir les déterminer, on doit disposer d’une seconde 
équation mettant en rapport ces deux variables. Debye et Hückel 
ont obtenu l’équation requise en procédant de la manière suivante. 
Posons le volume de la solution égal à V, le nombre total des ions 
de la première espèce égal à N,, de la deuxième, à NW, de l’i-ième, à 
N; et de la dernière, à N,, et leurs charges respectives égales à «2, 
ez,, ez; et ez,. Les nombres des charges des ions positifs et négatifs 
de l’électrolyte étant égaux, on a 


DN;ez; = 0 et DN;z; = 0. (2.33) 


Le principe d'électroneutralité est valable non seulement pour la 
solution dans son ensemble mais aussi pour toute portion de son 
volume, suffisamment grande comparativement à la taille d’un ion. 
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Si l’on choisit un volume de solution égal à l'unité, on aura 
Dniez; = 0 et Sn;z; = 0, (2.34) 


où 7; est le nombre des ions de l’espèce à par unité de volume. Toute- 
fois, la charge d’un certain élément de volume dV, situé au voisinage 
d’un ion quelconque et se déplaçant conjointement avec cet ion par 
suite de l'agitation thermique au sein de la solution (fig. 6), sera 


Fig. 6. Répartition des charges dans le champ de l’ion central (schéma) 


différente de zéro en raison de l’existence de l’atmosphère ionique. 
Si l'ion central, situé à l’origine des coordonnées, est chargé positive- 
ment, l’ élément de volume dV portera une charge négative excédentai- 
re. Tout en supposant que le principe de Boltzmann soit valable pour la 
distribution des ions dans la solution et que les forces s’exerçant 
entre ions soient de nature électrostatique, on pourra exprimer le 
nombre d'ions négatifs ‘présents dans l'élément de volume dV de la 
manière suivante 
CZ 
dn_-—=n_e KT 


et le nombre d'ions positifs, 


Ÿ.Gy. 


CAT 


ne “Tr Ÿ dV. 


La charge de l'élément de volume sera “égale à. 


ez- LT 
(ez-neXT .—ezin;e ‘KT * dr, 
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et la densité de charge, à 
ez— . ez+ 
ezn_eKT —ezin,e KT 


Ÿ 


En considérant que la solution contient différentes espèces ioni- 
ques et en attribuant à z; le signe correspondant à la charge de l’ion, 
on peut écrire : 


p=Jeznme KT. (2.35) 


L'introduction dans l'équation de Poisson de la valeur de o tirée de 
l'expression (2.35) donne 

eZ; 
V2 — Te > Zine nr ”, (2.36) 


L'équation (2.36), sous sa forme générale, est difficile à résou- 
dre. Afin de la simplifier, Debye et Hückel ont admis que ez;d < KT, 
c.-à-d. que l'interaction électrostatique est faible par rapport à 
l'énergie thermique. Après avoir développé la fonction exponentielle 
en série 

eZ : 


RE à fes)? 
ip (Su), (37 


ils se sont bornés à ses deux premiers termes, obtenant pour p l’équa- 
tion suivante: 


p= D'esm— D ann. (2.38) 


Le premier terme du second membre de l'équation (2.38) est, selon 
le principe d’électroneutralité, égal à zéro, d’où l’on tire 


e? 
p—— gr 2 An 
et, partant, 


4 2 
; V2) — RS in: (2.39) 
ou 
Vd = y, (2.40) 
si l’on introduit une symbole 
x=V 5 Da. (2.41) 


La grandeur %, et plus précisément 1/7, joue un grand rôle dans la 
théorie des solutions d'électrolytes, ainsi qu'il sera démontré plus 
loin. Compte tenu de la symétrie sphérique de l’atmosphère ionique, 
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on peut écrire au lieu de V*p 


1 9 0 : 
(re 42 
et, en substituant cette valeur de V#p dans l’équation (2.42), obtenir 
{ 0) Ô 
ee (2) =, (2.43) 


où r est la distance entre l’ion central et l'endroit de détermination 
du potentiel . 

La résolution générale de cette équation différentielle se présen- 
tera comme 


A (2.44) 


r 


Ÿ— À; 


Les constantes d'intégration À, et À, sont déterminables à partir des 
conditions aux limites. Comme il découle des lois fondamentales de 
l’électrostatique, à r — co on a 4 — Ô, ce qui constitue une première 
condition aux limites. Cette condition est remplie au cas où À, = 0, 
car autrement, avec l’éloignement par rapport à l’ion central, vw 
tendra à l'infini (e*’ est une grandeur d’un ordre supérieur à celui de 
r). Par conséquent, compte tenu de ce que À, = 0, on peut écrire au 
lieu de (2.44): 
RE: 


Ÿ=— À: 


Afin de trouver la constante d'intégration À,, la théorie de 
Debye-Hückel prévoit, en première approximation, que les ions sont 
identifiables à des points matériels possédant une certaine charge. 
Dans ce cas, pour r — 0, le potentiel 1% doit tendre au potentiel de 
l’ion même 1};, soit 


(2.45) 


Tr L_1 


eZ; 


Vr+o = Vi = Dr (2.46) 


ce qui constitue une deuxième condition aux limites. Si l’on déve- 
loppe e”*’ en série, on aura 


ex 


{ { 
Ÿ— À: = Ai (1x7 +5 — —. 


Pour r — 0, tous les termes de la série sont négligeables comparati- 
vement à l’unité. On a alors 


r 


et, partant, 
A=<< (2.47) 
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d’où il s'ensuit, aussi bien qu'il ressort de (2.45), que 


=e %. (2.48) 


La grandeur ‘ figurant dans l'équation (2.48) représente la valeur 
moyenne du potentiel au point r, potentiel engendré par l’atmosphère 
ionique et l’ion central. Les solutions réelles ont pour potentiel 
spécifique celui de l’atmosphère ionique 4;, qui, conformément à la 
règle de superposition des potentiels, s’avère être la différence entre 
vw et 1: 


eZ; 


Dr Cas nn 1) 


Yia = Ÿ— Yi = 


Afin de pouvoir calculer l'énergie d’ interaction, il est nécessaire de 
déterminer le potentiel de l’atmosphère ionique dans le point où se 
trouve l’ion central, c.-à-d. trouver la valeur limite de;, pour r —+ 0. 
On peut y parvenir en recourant au même procédé, c.-à-d. en déve- 
loppant la fonction exponentielle en série et en négligeant lestermes 
supérieurs du développement : 

iez; 


Via,.9 7 = —— D %. (2.49) 


En conformité avec l'équation (2.49), on peut considérer la grandeur 
1” comme un potentiel créé dans le point où se trouve l'ion central 
par un autre ion de signe contraire, situé de l’ion central à la distance 
de 1/%. La grandeur 1/y s’appelle épaisseur de l’atmosphère ionique. 
Etant donné que le potentiel est engendré non point par un ion uni- 
que mais par l’ensemble de l’atmosphère ionique, il est permis d'’i- 
dentifier 1/x au rayon de l'atmosphère ionique. La quantité y, et 
par voie de conséquence la grandeur 1/%, peut être calculée d’après 
l'équation (2.41). 

Comme il a été déjà signalé, la théorie de Debye- Hückel prévoit 
en première approximation que l’énergie d'interaction interionique 
est d’origine électrostatique. De ce fait, l’énergie d'interaction entre 
ions peut être définie comme l'énergie de chargement de l’ion central 
dans le champ électrique engendré par l'atmosphère ionique. On 
sait que l'énergie de chargement d’une particule à partir de zéro 
jusqu’à une charge q dans un champ d'intensité 4 est égale à 


q q 

4 4 q?. ‘1. 
fvurt faute en 
0 


0 


étant donné que q = C1, où C est la capacité électrique. 

La substitution, dans l’équation (2. 20), de la valeur de la charge 
de l’ion central à q, et de la valeur de Ÿ tirée de l'équation (2.49) 
à Ÿ, conduit à l'expression suivante qui donne l’énergie de charge- 
ment, égale à l'énergie d'interaction de l’ion avec l’atmosphère 
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ionique : 


; : e?z? 
g— (Sr) x (2.51) 


L'expression (2.51), combinée à (2.30), donne pour le coefficient 
d'activité 
e2z° 


Me — Sr + 


(2.52) 
L'introduction dans (2.52) de la valeur de y provenant de l'équation 
(2.41) conduit à 

€ 024 


In fi — DENT (n > niz?)!/2. (2.93) 
Afin de pouvoir passer de l’expression de la composition d’une 
solution par le nombre de particules contenues dans une unité de 
volume à la concentration en mole/l, il faut remplacer la quantité 
n; par C;N 14/1000. Cette substitution permet d'obtenir la formule 
suivante pour le coefficient d'activité des ions dé l’espèce à *: 


eÿz? TN À > C2? \ 1/2 
(DKkT 5/2 ( 100 = 


Dans la plupart des cas, outre le coefficient d'activité f; d’une 
espèce ionique donnée, il faut connaître le coefficient d'activité 
moyen f+ de l’électrolyte, d'autant plus que les données expérimenta- 
les permettent justement de trouver cette grandeur, et non f;. L’ex- 
pression pour le coefficient d'activité moyen jf. peut être obtenue à 
partir de (2.54) si l’on prend en considération que 


Infs=< J'vwilnfs 


où v est le nombre d'ions fournis par la dissociation d'une molécule 
d'électrolyte ; en plus v — Yv;. Cette expression s'écrit comme suit: 


In Î4 = = > Vieÿz? rs) D > ci) … . (2.59) 


On peut transformer l’équation (2.55) de façon à passer des loga- 
rithmes naturels aux logarithmes décimaux, en y introduisant la 
force ionique J = 1/,Zc;# et en réunissant toutes les grandeurs indé- 
pendantes de la concentration en une constante générale } : 


lgfi= —h VT, (2.96) 


In fi = — (2.94) 


4 


ou 
h=1,823.105 2 S' vis? (DT)-9/2 (2.57) 


* Ici et dans la suite on ae la différence entre les trois modes d'ex- 
pression du coefficient d’activité, ce qui est parfaitement possible pour les 
solutions diluées. 


5—0232 
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Pour un électrolyte binaire se dissociant en ions ayant les charges z_ 
et z., on déduit en partant des équations (2.56) et (2.57): 


lg fa = —1,823.106]z,z | (DT) Ÿ?VT, (2.58) 
et pour un électrolyte binaire du type 1-1 on trouve 
lg fa = —1,823.108 (DT) 2 VT. (2.59) 


À la température de chambre (25 °C) et à une constante diélectri- 
que de la solution égale à celle de l’eau (D — 78,3), la formule cor- 
respondant à la première approximation de la théorie de Debye et 
Hückel 


lg f4 = —0,51V ec (2.60) 


sera valable pour le coefficient d'activité moyen d’un électrolyte 1-1. 


2.3.2.3. Confrontation de la théorie de Debye et Hückel avec l’expérience 


La théorie de Debye et Hückel permet d'obtenir pour le coeffi- 
cient d’activité une équation similaire à celle qui a été trouvée de 
façon empirique pour les solutions diluées d’électrolytes. La théo- 
rie est donc en accord qualitatif avec l’expérience. Au cours de l’éla- 
boration de cette théorie on a admis quelques hypothèses. Il est utile 
d'étudier ces hypothèses avant de procéder à la confrontation quan- 
titative de la théorie envisagée avec l’expérience. 

19 La quantité d’ions présents dans la solution peut être déter- 
minée à partir de la concentration d’électrolyte fournie par l’analyse, 
car l’électrolyte est considéré comme étant totalement dissocié 
(&« = 1). Pour cette raison, la théorie de Debye et Hückel est par- 
fois appelée théorie de la dissociation totale. Il est cependant possible 
d'étendre cette théorie aux cas où & 1. En effet, après avoir dé- 
terminé à partir de l'intensité d'absorption de lumière la valeur du 
degré de dissociation dans une solution d’un électrolyte faible, on 
est en mesure de trouver la concentration réelle de ses ions, et ensuite, 
d’après l’équation (2.60), aussi le coefficient d’activité moyen. 

29 La distribution des ions autour d’un ion central quelconque 
est soumise aux lois de la statistique classique de Maxwell-Boltz- 
mann. On ignore si d’un point de vue physique la statistique classi- 
que ‘est applicable, et dans quelle mesure, à une association d'ions. 
Et de fait la théorie de Debye-Hückel prévoit un autre type de ré- 
partition, différent de la répartition de Boltzmann. D'après cette 
théorie, après avoir développé la fonction exponentielle en série, 
on rejette tous les termes du développement à l’exception du premier 
(cas des électrolytes asymétriques) ou. à l'exception des deux pre- 
miers (cas des électrolytes symétriques). Cette fonction de la répar- 
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tition peut s’écrire 


_ 


ni (zie1) = N; (1 — np). (2.61) 

Il y eut des tentatives pour utiliser d’autres fonctions de la répar- 
tition. Toutefois, elles n’ont pas trouvé de larges applications, car, 
n’améliorant pas de façon appréciable la précision des calculs, elles 
les compliquaient mathématiquement. La mise en œuvre de l’équa- 
tion (2.61) au lieu de la formule de Boltzmann implique l'hypothèse 
que Z;eÿ/kT << 1. Plus la concentration et la charge des ions sont 
basses, plus cette inégalité est justifiée. 

3° On peut négliger les dimensions propres des ions face aux 
distances qui les séparent et au volume total de la solution. De cette 
manière, les ions se trouvent identifiés à des points matériels, de 
sorte que toutes leurs propriétés se ramènent à la valeur de la char- 
ge. Cette hypothèse ne se justifie que pour les solutions diluées. 
Au fur et à mesure de l’augmentation de la concentration, l’erreur 
va croissant et risque de fausser d’une façon peu négligeable les ré- 
sultats des calculs. 

40 L’interaction interionique est limitée aux forces coulombien- 
nes. La superposition des forces électrostatiques à celles de l’agitation 
thermique a pour effet une distribution des ions en solutions, carac- 
térisée par une atmosphère ionique sphérique. Cette hypothèse n’est 
à son tour valable que pour les solutions diluées. Avec l’augmenta- 
tion de la concentration, la distance moyenne entre ions se voit dimi- 
nuer et, concurremment avec les forces électrostatiques, on voit. 
apparaître d’autres forces, s’exerçant à des distances plus courtes. 
Il s’agit en premier lieu des forces de Van der Waals. La notion d’at- 
mosphère ionique doit elle aussi être modifiée dans ce cas, puisque 
l’on voit apparaître la nécessité de tenir compte de l’ interaction, non 
seulement entre un ion donné et son entourage, mais aussi entre deux 
ions avoisinants quelconques. Avec l’augmentation de la concentra- 
tion et des charges des ions, les dimensions de l’atmosphère ionique 
deviennent, comme il ressort du Tableau 7, commensurables avec 
celles des ions, ce qui est en désaccord avec la notion d’atmosphère 
ionique. 

0° La constante diélectrique, qui est une macropropriété du systè- 
me, peut rendre des services dans la mise au point d’une théorie de 
la structure moléculaire des solutions. Lors des calculs on adopte 
conventionnellement que les constantes diélectriques de la solution 
et du solvant pur sont égales. Cette hypothèse est valable dans le 
cas des solutions diluées. S’il s’agit des solutions plus concentrées, 
il est nécessaire de prendre en considération la variation de la cons- 
tante diélectrique avec la concentration de l’électrolyte et ne pas 
perdre de vue que la mise en jeu d’une valeur moyenne de la cons- 
tante diélectrique ne sera pas tout à fait rigoureuse. 


5% 


68 PART. IT. ÉQUILIBRE DANS LES SOLUTIONS D'ÉLECTROLYTES 


De cette manière, toutes les admissions faites par Debye et Hückel 
limitent leur théorie aux solutions diluées des électrolytes fournissant 
par dissociation des ions à basse valence. Les équations (2.52) à 


Tableau 7 
‘Epaisseur de l’atmosphère ionique pour différents 
types d’électrolytes, en tant que la fonction de 
leur concentration. 
(l’éau est utilisée comme solvant, #— 25 °C) 


Epaisseur de l’atmosphère ionique (en À) 
‘Type d’élec- pour une concentration de 
trolyte 


0,001 mole/l | 0,01 mole/l | 0,1 mole/l 


1-1 96,4 30,9 9,64 
4-2 et 2-1 99,8 19,3 9,08 
2-2 48,2 19,3 4,82 
4-3 et 3-1 39,4 13,6 3,94 


? 


42.56) et (2.58) à (2.60) correspondent à ce cas extrême et traduisent 
<e qu'on appelle loi limite de Debye-Hückel ou première approximation 
de la théorie de Debye-Hückel. 

La loi limite de Debye-Hückel fournit des valeurs justes pour 
les coefficients d'activité des électrolytes du type 1-1 (cas du chlo- 
ture de sodium), surtout dans des solutions fortement diluées (Ta- 
«bleau 8). Au fur et à mesure de l’augmentation de la concentration, la 
Convergence entre la théorie et l’expérience se trouve compromise. 
‘Pour un électrolyte du type 2-2 (cas du sulfate de zinc) on observe, 
dès les concentrations les plus faibles, la divergence entre les valeurs 
<alculées et expérimentales des coefficients d'activité (v. les figures 3 
æt 4). C’est ainsi qu’à la concentration de 0,01 mole/l l’écart dépasse 
30 %. 

Tableau 8 


“Confrontation des valeurs expérimentales et calculées des coefficients 
d’activité pour les solutions de NaCl et de ZnSO, 


(l’eau est utilisée comme solvant, t— 25 °C) 


NacCl ZnSO:4 
Concertra- 

oo. Î + (exp) f+(théor) Î + (exp) Î+ (théor) 
0,0003 0,975 0,971 _ _ 
0,0005 ae — 0,780 0,863 
0,001 0,965 0,954 0,700 0,812 
0,002. 0,952 0,946 0,608 0,745 


0,01 0,906 0,840 0,387 0,517 
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Les valeurs expérimentales et calculées de la pente des droites 
lg f4 — VJ, se rapportant aux solutions diluées d’électrolÿtes dans 
les mélanges eau-éthanol, sont présentées au Tableau 9. Cette fois 
aussi la divergence entre la théorie et l’expérience va augmentant à 
mesure que s’accroissent les forces d'interaction entre ions, c.-à-d. 
avec: l’accroissement des charges des ions et le décroissement de la 
constante diélectrique du solvant. 


Tableau 9 


Valeurs expérimentales et calculées de la pente des droites Ig f + — VT 
pour différents types d’électrolytes 


(un mélange eau-éthanol est utilisé comme solvant, t— 25 °C) 


1-1 1-2 3-1 
D du solvant 
exp | calc. exp calc. exp | calc. 
78,8 0,90 | 0,90 1,40 1,08 1,92 Le 
94,0 0,89 0,89 4,74 4,76 4,00 2,69 
41 ,0 1,31 1:92 2,74 2,69 6,10 3,98 
33,8 1,90 1,80 — — — 


2.3.2.4. Développement ultérieur de la théorie de Debye et Hückel 


La première tentative d'améliorer la théorie de Debye et Hückel 
ainsi que d'étendre le domaine de ses applications a été entreprise 
par les auteurs eux-mêmes. En énonçant la « deuxième approximation » 
de leur théorie, ils ont rejeté la théorie selon laquelle les ions étaient 
des points matériels (hypothèse 3) et ont essayé de prendre en consi- 
dération les dimensions finies des ions, en attribuant à tout élec- 
trolyte un certain diamètre moyen a (il y a lieu de noter que dans 
ce cas l’hypothèse 4 subit elle aussi des modifications). En attribuant 
aux ions une taille déterminée, Debye et Hückel ont fait entrer 
en ligne de compte l'existence de forces d’origine non coulombienne 
qui empêchent le rapprochement des ions de signes contraires à une 
distance inférieure à une certaine longueur, cette dernière étant 
fonction de la nature de l’électrolyte. | 

En deuxième approximation, le coefficient d'activité de l’espèce 
ionique À, après avoir subi des transformations similaires à celles 
qui ont eu lieu lors de la déduction de la loi limite, est décrit par 
l'équation 


Te | 
M Er ta Se 
ou h 
Dr (2.63) 


1+ ab V J ? 
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où b — UV T, alors que À conserve la même valeur. Quant au coef- 
ficient d'activité moyen d’un électrolyte se dissociant en v ions dont 
v. possèdent une valence z. et v_, une valence z_, la deuxième-appro- 
ximation de la théorie de Debye-Hückel donne l'équation 


hi EE, 2. rte L' (2.64) 


Toutes les équations de la deuxième approximation diffèrent des 
équations correspondantes de la première approximation d’un facteur 


nn 
1+ayx ° 


Par son sens physique, la grandeur % dépend, non seulement de la 
nature de l’électrolyte dont le coefficient d’activité moyen est à 
calculer, mais aussi de la nature des autres électrolytes présents 
dans la solution, puisque tous les ions d’une solution participent 
à la formation de l’atmosphère ionique. Pour cette raison, les rayons 
cristallochimiques des corps individuels ne peuvent être utilisés 
pour la détermination du diamètre ionique moyen a de l’électrolyte ; 
on le trouve par voie expérimentale. Il s’ensuit que les équations 
de la deuxième approximation, à la différence de celles de la pre- 
mière, comportent une constante empirique. 

 LaMer et ses collaborateurs ont réussi à obtenir un meilleur accord 
avec l'expérience. Tout en conservant les hypothèses faites par 
Debye et Hückel dans l’énoncé de leur deuxième approximation, 
ils ont donné une solution mathématique plus exacte de l’équation 
différentielle principale. Ils ont démontré que si l’on prend en 
considération un nombre supérieur à deux de termes de développe- 
ment en série de la fonction exponentielle e-tz;/RDŸ, l'équation 
traduisant le coefficient d'activité moyen d’un électrolyte binaire 
se mettra sous la forme 

| z,2- | e2 


—_ = x 
In f — Toner een Di ui (2.65) 


L'équation (2.65) diffère de (2.62) et (2.64) par la présence d’un 
terme - 5 À, qui est la somme des termes de la série, du troisième 
au cinquième ou sixième. En prenant en considération les termes de 
développement supplémentaires, on renonce partiellement à l'hy- 
pothèse selon laquelle ez;ÿ < KT. Ici l’énergie d'interaction inter- 
ionique est déjà commensurable en valeur absolue avec l'énergie 
d’agitation thermique .des ions, bien qu’elle continue à être infé- 
rieure à cette dernière; ce facteur doit étendre le domaine d’appli- 
cations de la théorie. Comme il ressort des données expérimentales 
résumées dans le Tableau 10, l'équation (2.65) permet d'utiliser 
une même valeur positive du diamètre effectif moyen a pour le 
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calcul -de f. , alors qu’en deuxième approximation de la théorie de 
Debye et Hückel le diamètre a n’est point une grandeur constante — 
il peut même être négatif — ce qui est contraire à son sens physique. 


Tableau 10 


Valeurs de la constante « dans les équations 
(2.62) et (2.65) pour lesquelles la valeur 
calculée du coefficient d’activité moyen de ZnSO, 
coïncide avec la valeur expérimentale, € — 25 °C 


c ue a (2.62) a (2.65) 
0,0005 0,780 —41,01 3,64 
0,001 0,700 —8 , 22° 3,08 
0,002 0,698 —5,33 3,65 
0,005 0,477 —2,33 3,64 
0,01 0,387 —0,31 3,02 


L’inconvénient de la formule de LaMer réside dans la complexité 
du calcul de la somme Y R,. Afin de faciliter le calcul, on a composé 
des tables spéciales contenant les valeurs de R pour différents n, 
a et y. Etant donné que la somme des deux premiers termes de la 
série décroissante est toujours supérieure à la somme des trois ou 
quatre termes suivants, on a 


las le 


é 
DT tag © 2 Rw 


si bien que d’après la formule (2.65) il n’est pas non plus possible 
d'obtenir les valeurs du coefficient d'activité moyen f. supérieures 
à l'unité, ce qui ne permet pas de l’utiliser en cas de solutions con- 
centrées. 


2.3.2.5. Formules semi-empiriques pour le calcul des coefficients 
| d’activité 


Certains chercheurs ont émis l'hypothèse que lors du rapproche- 
ment de deux ions de signes contraires on voit apparaître la possi- 
bilité de formation de doublets (paires) ioniques. A la différence des 
molécules, les paires d'ions sont maintenues ensemble par les forces 
coulombiennes seulement. La théorie de Debye et Hückel ne tient 
pas compte de la probabilité de formation de doublets ioniques, ni 
de complexes ioniques à structure plus. évoluée. C’est là une des 
causes de la divergence entre cette théorie et l’expérience. Le degré 
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d'association des ions en doublets a été calculé et confronté avec les 
données expérimentales. Les résultats de cette confrontation ont 
mis en évidence que l’association ionique joue effectivement un rôle 
considérable, surtout dans les solvants à basse constante diélectrique. 

Hückel a essayé de déterminer la variation de la constante diélec- 
trique avec la concentration de la solution. Tout en maintenant les 
principes fondamentaux de la seconde approximation de la théo- 
rie — les dimensions finies des ions, l’abstraction que l’on fait de 
tous les termes du développement en série de la fonction exponen- 
tielle, hormis le terme de premier ordre — Hückel a supposé que 
l’accroissement de concentration de la solution fait diminuer la 
constante diélectrique. Le décroissement de celle-ci est dû à l’orien- 
tation des dipôles du solvant disposés autour des ions, la consé- 
quence en étant une atténuation de leur réaction à l'effet produit 
par le champ extérieur. Bien que l’hypothèse soit physiquement 
plausible, la déduction de l'équation traduisant le coefficient d’acti- 
vité qu'a effectuée Hückel, ne saurait être considérée comme suffi- 
samment rigoureuse. Ceci tient entre autres au fait que la diminution 
de la constante diélectrique et l’accroissement des forces d’interac- 
tion entre ions, qui en résulte, rendent encore moins justifiable 
l'hypothèse selon laquelle ez; & KT. L’équation déduite par Hückel 
est fort compliquée, mais il est possible de lui en substituer une autre, 
plus simple: 


__ _ hfz,2_| VJ 


où À et B sont des constantes empiriques. Un choix judicieux des 
valeurs de À et B permet de mettre la formule de Hückel (2.66) 
en parfait accord avec l'expérience et la rend toute indiquée pour 
des calculs empiriques. La formule de Hückel permet d'obtenir des 
valeurs positives de 1g /. dans le domaine des hautes forces ioniques 
où le produit BJ sera supérieur au premier terme de l’addition. Cette 
particularité offre la possibilité de l’utiliser pour des concentrations 
élevées. 

En cas de décroissement progressif de la force ionique la for- 
mule de Hückel devient d’abord celle de Debye et Hückel en seconde 
approximation (mais non point celle de LaMer), puis la loi limite 
de Debye et Hückel. S'il s’agit des calculs pratiques, on a intérêt 

à mettre en œuvre, outre la formule de Hückel, les équations semi- 
nue suivantes : 


lg fa — ere (2.67) 
et » 
jp = M IRRIVT. sr (2.68) 


1LVJT 
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De cette manière, au cours de l’évolution de la théorie des solu- 
tions sur la base des concepts de Debye et Hückel on s’est trouvé 
dans l'obligation de recourir à diverses équations semi-empiriques 
dans tous les cas où la concentration d’électrolyte est élevée. La 
déduction des équations théoriques applicables dans un domaine 
étendu des concentrations nécessite l'élaboration de théories per- 
fectionnées sur la structure moléculaire des électrolytes et sur la 
nature des forces qui, concurremment avec les forces coulombiennes 
et celles de l’agitation thermique, se manifestent entre toutes les. 
particules de Ia solution. 


CHAPITRE III 


SOLVATATION ET HYDRATATION DES IONS 


3.1. Chaleurs empiriques d’hydratation des électrolytes 


L'effet thermique produit par la dissolution d’une molécule- 


gramme d’un corps s'appelle chaleur de dissolution Qr. Les chaleurs 
de dissolution sont généralement peu élevées et peuvent être aussi 
bien positives que négatives. Compte tenu de ce que les ions en solu- 
tion se déplacent indépendamment l’un de l’autre et se comportent 
comme des entités autonomes, il est permis de supposer que pendant 
la dissolution il y ait rupture des liaisons entre ions dans les molé- 
cules ou dans le réseau cristallin. L'énergie de rupture de liaisons 
dans la molécule et l'énergie du réseau ont une valeur absolue con- 
sidérable. Le fait même que les chaleurs de dissolution sont faibles 
montre donc que la réaction elle-même est génératrice de l'énergie 
U; requise pour la destruction du réseau cristallin. 

Cette énergie ne se prête pas à la mesure expérimentale. Néan- 
moins, la valeur en est estimée avec suffisamment de précision par 
des méthodes indirectes. Selon les théories universellement adoptées 
à l’heure actuelle et fondées sur les recherches de Kabloukov, l’éner- 
gie assurant la rupture de liaisons dans les molécules d’un électrolyte 
se dégage lors de l’interaction des ions qui le constituent avec les 
particules du solvant, c.-à-d. par suite du phénomène de solvatation 
ou d’hydratation des ions. Cette énergie n’est autre que la variation 
du potentiel thermodynamique, survenant lors du déroulement des 
réactions 


M* + xH,0 = M (H,0);* 
et 
A°- + yH,0 = À (H,0); 


qui donnent naïssance à des ions hydratés. En cas de solutions non 
aqueuses, on observe des processus similaires, à cette différence près 
qu’ils aboutissent à la formation d'ions solvatés. Les effets énergé- 
tiques des réactions de ce genre sont appelés, sur la proposition de 
Fajans, énergies d’hydratation —AG, — U, ou de solvatation 
—ÀG,; = U,, alors que les effets thermiques qui leur correspondent 


sont dits chaleurs d’hydratation — AH, —=Q}, ou de solvatation 
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— AH, = Q,. Les chaleurs d'hydratation ont été calculées pour la 
première fois par Haber. et Born à l’aide des cycles basés sur la loi 
thermochimique bien connue de Hess. 

La mise en œuvre de cette méthode peut être illustrée à partir 
de l’exemple de la détermination de la chaleur d’hydratation du chlo- 
rure de potassium. Selon la première voie du cycle, une molécule- 
gramme de chlorure de potassium cristallin subit la dégradation pour 
donner des ions gazeux libres potassium et chlore; cette transfor- 
mation absorbe une énergie du réseau ko U ,- Les ions ainsi engendrés 
passent dans le solvant où ils forment une solution de chlorure de 
potassium. Il se dégage en l’occurrence une quantité de chaleur égale 
aux chaleurs d’hydratation réunies de l’ion potassium x+ @, et 
de l’ion chlore c1- Q,. Selon la seconde voie, une molécule-gramme de 
chlorure de potassium cristallin passe directement dans le même 
volume de solvant que dans le premier cas pour donner une solution 
de chlorure de potassium; ce processus produit un effet thermique 
kcQr. Le cycle dans son ensemble s'écrit schématiquement comme 
suit : 


Kég + Clog 

Si l’on suppose que tous les stades du cycle s'effectuent d’une 
façon réversible et isotherme et que l’on y applique la loi de Hess, 
on aura 


k+Qn + a-Qx = Ra QL +raUg (3.1) 


L’équation (3.1) permet de trouver la chaleur d’hydratation * 
si l’on connaît les chaleurs de dissolution et l'énergie du réseau. 

À la différence de la chaleur de dissolution, l’énergie du réseau 
ne se prête pas à la détermination par voie expérimentale. La valeur 
de cette dernière est calculée d’après l'équation de Born 


Kmz’e? / n—1 
Ug= Na (2), (3.2) 
où Xm — la constante de Madelung, qui dépend de la disposition 

des ions positifs et négatifs dans le réseau les uns par 


* Quand on met en œuvre l'équation (3.1), il faut tenir compte de ce qu’elle 
n'est pas tout à fait rigoureuse, car elle comporte, outre les chaleurs, l’énergie 
du réseau U,. 
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rapport aux autres (ses valeurs sont connues pour diffé- 
rents types de réseaux cristallins) 

r — la distance d'équilibre entre les ions de signes contraires 
dans le réseau considéré 

n — un nombre caractérisant les forces de répulsion, qui oscille 
entre 5 et 12 (n peut être trouvé par voie expérimentale 
à partir des coeïfficients de compressibilité). 

Le chercheur soviétique Kapoustinski a proposé des formules 
qui, bien que moins précises que la formule de Born, sont plus poly- 
valentes et ne nécessitent pas de calculs complexes liés à la déter- 
mination des valeurs de Xy et de ñn: 


Zn? 
U,= 2956,1v  . (3.3) 
et 
2,2 0,345 
Ug== 287,20 (1— rs j: (3.4) 
où = le nombre d'ions dans une molécule d’un composé 
ionique 
z. et z_ —= les charges 
r. et r_ = les rayons des ions positifs et négatifs (en À). 


Lors de la détermination de la chaleur d’hydratation on peut 
éviter le calcul de l'énergie du réseau si l’on recourt au cycle plus 
complexe qui va suivre: 


à 
(KCI—TE S [KO + À) 
= Q 
K | Jai) 
KCIQL 
(K) (C1) 
+] 
\ 
eu LUN Jet 
K°Q (K?) (e> 
RS 
+ L + ON 
ci. cr (cI”) 


Dans ce cycle, comme dans le cycle précédent, suivant la première 
voie une molécule-gramme de chlorure de potassium cristallin se 
dissout pour donner des ions potassium et chlore hydratés; il y a 
dégagement de chaleur de dissolution KxcQr. Suivant la seconde voie, 
une mole de [KCI] se transforme en potassium {K] solide et en chlore 
moléculaire gazeux (Cl,), ce qui requiert une quantité de chaleur 
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équivalente à la chaleur de formation kc1Q; de KCI cristallin à partir 
des corps de départ dans leurs états standard. Le potassium solide 
se sublime ensuite et devient du potassium naissant gazeux (K) 


avec absorption d’une chaleur de sublimation KQ., alors que le 
chlore moléculaire gazeux se dissocie en atomes de chlore. (CI), en 
absorbant une énergie de dissociation c,U,. Le potassium nais- 
sant gazeux subit l'ionisation qui a pour effet la formation en 
phase gazeuse” d'ions potassium (K*) et d'électrons (e-) et requiert 
une énergie correspondant au potentiel d’ionisation /x:. L'’élec- 
tron ainsi formé se fixe sur l'atome de chlore en le transformant 
en un ion chlore gazeux (Cl-), avec dégagement d’une énergie carac- 
térisant l’affinité du chlore à l’électron Z«-. Les ions potassium 


Tableau 11 
Chaleurs d’hydratation de certains composés 
.“s Q . Q , 3 Q}, Q , 
composé | oe | COMPOSÉ | ear/mote| COMPOSE | Lean /motel COMPOSÉ | Lea1/mote 
LiF 229 | LiCl 210 | LiBr 23 Ur 192 
NaF 202 | NaCL. 185 NaBr 177 | Na 166 
KF 182 KCI 165 KBr 156 KI 146 
MgF, 671 MgCl 635 MgBr, 613 Mgl, 598 
BaF, 442 BaC], 406 BaBr, 399 Bal, 369 
ALF; 1430 AIC}; 1378 | AlBrs 1354 AIT 1222 
HF 336 HCI 349 HBr 341 | H 330 
LiOH 208 NaOH 182 KOH 162 | CSOH 148 


et chlore gazeux passent dans la solution pour donner des ions hydra- 


tés avec dégagement des énergies d'hydratation correspondantes. 
Le cycle fait ressortir que 


KrQn + -Qn = raQL + KraQ;+k Os + - UD + +1 — a-7. (3.5) 


Les méthodes empiriques décrites ont permis la détermination 
des chaleurs d’hydratation de divers composés. Quelques-unes des 
données ainsi obtenues sont résumées au Tableau 11. 


3.2. Chaleurs d’hydratation de certains ions 


3.2.1. RELATION ENTRE LA CHALEUR D’'HYDRATATION D'UN ION 
ET SES PROPRIÉTÉS 


Les différences des chaleurs d’hydratation des électrolytes possé- 
dant un ion commun, telles que 


LiFQh—NarQ, et LicQ}n — NaciQh 
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ou 
NaFQn—NaciQn et KrO: —KaQr, 


varient peu d’un cas à l’autre (v. Tableau 11). On en déduit que les 
chaleurs d’hydratation des composés résultent de l’addition des cha- 
leurs d’hydratation des ions formant ces composés. 

Le Tableau 11 fait ressortir que si, dans la série des hydroxydes 
de métaux alcalins, on pose l'énergie d'hydratation de l’ion césium 
égale à zéro, les valeurs des énergies relatives d’hydratation des 
cations augmenteront dans l’ordre de succession indiqué dans le 
Tableau 12. 


Tableau 12 


Variation de la chaleur relative d’hydratation 
des hydroxydes de métaux alcalins en fonction 
‘du rayon du cation 


Ion 
Propriétés _ 
Cs+ | K+ Na+ Li+ 
r (selon Goldschmidt}, À | 1,65 1,83 0,98 0,68 
Qn, kcal/ion-g 0,00 | 14 34 60 


On obtient aussi des résultats analogues pour la chaleur d'hydra- 
tation des anions, tout en admettant que 1-Q, — O0 (Tableau 15). 


Tableau 13 


Variation de la chaleur relative d’hydratation 
des halogénures de lithium en fonction du rayon de l’anion 


Ion 
Propriétés 
I- | Br- Ci” | F- 
r (selon Goldschmidt), À | 2,20 1,96 1,81 1,33 
Qh, kcal/ion-g 0,00 | 11 18 37 


Les valeurs relatives des chaleurs d’'hydratation ainsi obtenues mon- 
‘rent que la taille de l’ion joue un grand rôle dans le phénomène 
d’hydratation. En règle générale, dans une série d'ions ayant des 
propriétés analogues les chaleurs d’hydratation vont croissant avec 
Ja diminution de leurs rayons. 
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Tableau 14 


Variation de la chaleur relative d'hydratation 
des halogénures de métaux en fonction de 
la charge cationique 


Composé 
Propriétés 
LiCI | MgCl2 AgCls 
Charge du cation (2) 1 2 3 
Gr kcal/ion-e 210 | 318 459 


La confrontation des chaleurs d’hydratation des halogénures de 
métaux ayant des valences différentes fait ressortir que la chaleur 
d’hydratation va croissant avec l’augmentation de la charge ioni- 
que (Tableau 14). 


3.2.2. CHALEURS D’HYDRATATION D’IONS EXPÉRIMENTALES 


Les chaleurs d’hydratation d'ions individuels peuvent être 
obtenues directement à partir des valeurs expérimentales des cha- 
leurs d’hydratation des composés, à l’aide de certaines hypothèses 
concernant la part de la chaleur d’hydratation totale à attribuer 
à chacun des ions. Les valeurs des chaleurs d’hydratation d'ions 
individuels, obtenues par cette méthode, s'appellent valeurs expé- 
rimentales, bien qu’elles soient plus ou moins arbitraires et ne se 
justifient que si les hypothèses avancées sont assez proches de la 
réalité. Pour cette raison, on ne saurait les considérer comme expé- 
rimentales, et leur comparaison avec les chaleurs d’hydratation 
calculées ne saurait autoriser à juger du degré de perfectionnement 
de telle ou telle méthode théorique. 

.. Les principales méthodes connues de détermination des chaleurs 
d’hydratation expérimentales sont les suivantes. 

On a supposé, en partant du fait que les valenCes comme les 
rayons cristallochimiqu®s des ions K* et F- sont égaux (rx: — 


= rp_ = 1,33À ), que les chaleurs d’hydratation doivent elles 
aussi être égales pour eux et peuvent être obtenues par une simple 
division par deux de la chaleur d’hydratation expérimentale du fluo- 
rure de potassium. Cette supposition faite. par Bernal et Fowler ne 
tient pas compte de la grande hydrophilité des anions qui fait que 
l'ion F- doit avoir une part relativement plus grande de la chaleur 
d'hydratation globale. 

Le chercheur soviétique Michtchenko ‘a émis une proposition 
mieux fondée (1947) selon laquelle les ‘chaleurs -d’hydratation des 
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ions Cs* et I- ayant des tailles inégales seraient égales. Le rayon de 


I- est d'environ 0,55 À supérieur à celui de l’ion césium. Selon 
Michtchenko, un rayon supérieur (comparativement à l’ion césium) 
et la réduction de la chaleur d’hydratation de l’ion iode qui en résulte 
doivent compenser l’hydrophilité de ce dernier (en tant qu’ion chargé 
négativement) et l’augmentation de la chaleur d’hydratation qui 
y est liée. Grâce à l’asymétrie de leurs dipôles, les molécules d’eau 
peuvent s'approcher plus des anions que des cations. Le facteur 
d’asymétrie déterminé sur la base de différents modèles de la molé- 


cule d’eau est compris entre 0,22 et 0,28 À. Les distances minimales 
possibles entre les centres des ions positifs et négatifs de tailles 
identiques et le centre du dipôle d’eau doivent être différentes entre 
elles du double de cette valeur. La différence des rayons des ions 


iode et césium (0,55 À) correspond à cette valeur et assure une com- 
pensation mutuelle des effets des deux facteurs — la taille des ions 
et leur caractère hydrophile. 

Pour diviser les chaleurs d'hydratation globales en leurs compo- 
santes, on a proposé en outre des procédés d’extrapolation fondés 
sur la dépendance des chaleurs d'hydratation par rapport aux rayons 
ioniques. La méthode mise au point par le chercheur soviétique 
[zmaïlov (1960) présente le plus grand intérêt. On sait que les cha- 
leurs d’hydratation globales des ions formant un composé donné, 
ainsi que les différences des chaleurs d’hydratation pour les ions 
d’un même signe peuvent être déterminées quantitativement à partir 
des données expérimentales. Etant donné qu'avec l'accroissement 
du rayon ionique r ou avec le décroissement de la grandeur inverse 
{/r les chaleurs d’hydratation tendent vers zéro, la somme des cha- 
leurs d’hydratation des ions des électrolytes renfermant un même 
cation Mi et des anions différents A= doit tendre, avec l’accroisse- 


L] e Pu Q 
ment du rayon de l’anion, vers mt On: soit 


lim (us On + a-Qh) : à + min. 
rA- 
La différence des chaleurs d’hydratation de deux cations tendra elle 
aussi vers cette même limite si le rayon de l’un d’eux (le second, par 
exemple) va croissant, soit 


lim (m+Qn — mtQ») 1 
TM+ 


0 7 M Qr- 


De cette manière, si l’on construit un graphique dans les coordon- 
? 


nées (ut Qn + a-Qn) ou (3 On — mtQ,) et Â/r et si l’on fait une 
extrapolation des courbes jusqu’à 1/r4- — 0 ou jusqu'à 1/rmt = 0, 
le segment obtenu sur l’axe des ordonnées doit correspondre à la 


valeur de M} Oh La valeur moyenne des sommes et des différences 
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des chaleurs d’hydratation, c.-à-d. la quantité 


A_Qh— MX Qh 


MO re 0 


doit également tendre dans la limite vers m+Q» avec l'augmenta- 


tion du rayon moyen du composé M,A. La détermination de l’éner- 
gie d'hydratation de l’ion hydrogène selon cette méthode est montrée 
dans la figure 7. 

Il y a lieu de noter que les valeurs des chaleurs et des énergies 
d’hydratation pour les ions individuels, obtenues par Michtchenko 


05 10 15 {/r 


Fig. 7. Méthode de détermination de la chaleur (énergie) d’hydratation des ions 
hydrogène selon Izmaïlov : 


1 — relation entre la chaleur globale d’hydratation des acides et le rayon anionique ; 2 — dé- 
pendance de la différence entre les chaleurs d’hydratation des acides et de leurs sels vis-à-vis 
du rayon cationique du sel: 3 — dépendance de la valeur moyenne des sommes et des diffé- 
rences des chaleurs d’hydratation des acides et de leurs sels par rapport au rayon moyen r,, 


du cation et de l’anion du sel, le rayon moyen Tm étant déterminé à partir de la relation 
1 1 1 1 
m ° Ga nn) 


et Izmaïlov, sont très proches, bien que leurs méthodes de division 
des chaleurs globales soient fondées sur des principes différents. 
C'est ce qui permet de considérer les chaleurs d’hydratation indivi- 
duelles expérimentales, obtenues selon Michtchenko et Izmaïlov, 
comme plus fiables. 


3.2.3. CALCUL DES CHALEURS D’HYDRATATION AVEC LA MÉTHODE 
DU MILIEU CONTINU 


Une des premières.tentatives de calculer théoriquement les cha- 
leurs d'hydratation d’ions individuels est due à Born. Sa méthode 
de calcul repose sur la supposition que l’énergie de solvatation 
(d'hydratation) d’un ion doive être égale à la difiérence entre ses 


6—0232 
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énergies potentielles dans le vide Uvy et en solution Uï,: 


U, = Uy — Ur. (3.6} 
L'énergie d’un ion dans le vide est déterminée par la grandeur 
ci 202 
Ze 
Dee 


où ze — la charge ionique 
Tr — son rayon. 
L'énergie de l’ion dans un milieu à constante diélectrique D est 
égale à 
q=—2e 


5. Ni .9 __, 2?e? 
U= 2-54 55; 
g=0 


et l’énergie de solvatation rapportée à un ion-gramme sera 
22e? 1 
U,= Na (1——). (3.7) 


La chaleur et l'énergie d’hydratation étant liées entre elles par la 
relation de Gibbs-Helmholtz (1.22) qui s'écrit 


— OÙ 
U,=0,+TE., (3.8) 


Q=Na 15 -()]. (3.9) 


De cette manière, selon la théorie de Born, l'énergie de solva- 
tation d’un ion est déterminée par sa charge et sa taille, ainsi que 
par la constante diélectrique du solvant. Les équations (3.7) et 
(3.9) sont applicables à toutes les solutions, pour peu que l’on con- 
naisse leurs constantes diélectriques. 

L'énergie de solvatation étant à l’origine de la dissociation 
des électrolytes, on conçoit que, si l’on admet la justesse des con- 
cepts de Born, l'aptitude du solvant à la dissociation et sa constante 
diélectrique devront être liées par une dépendance directe. Cette règle 
a été établie par le savant russe Walden (1903) bien avant l’avène- 
ment de la théorie de solvatation de Born. Walden a déduit pour 
plusieurs dérivés tétrasubstitués de l’ammonium la règle empirique 
suivante : 


DY/ Va= const, (3.10) 
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où V, — la dilution requise pour atteindre un degré de dissocia- 
tion déterminé a, identique pour toutes les solutions à 
comparer. 

C'est ainsi que pour &« — 0,83 Walden a obtenu les données suivantes 

(Tableau 15). 


o Tableau 15 


Relation entre la constante diélectrique 
du solvant et son pouvoir dissociant 


Solvant D V, =0,83 | Dy V, = 0,88 
Eau 81,7 32 254 
Nitrométhane 40 200 234 
Méthanol 32:59 400 240 
Acétylacétone 26 1000 260 
Aldéhyde anisique 15,5 3100 226 


Toutefois, la règle de Walden a un domaine d'applications restreint, 
ce qui a été signalé en son temps par Pissarjevski. 
Pour pouvoir procéder aux calculs selon la formule de, Born, 
il est nécessaire de connaître, outre la constante diélectrique, la 
charge de l'ion et le rayon de celui-ci. Les charges ioniques sont 
connues ; quant aux rayons, ils sont posés égaux, selon Born, aux 
rayons cristallochimiques. Ces derniers sont des rayons effectifs 
des ions et dépendent du type. du réseau cristallin. Le recours aux 
rayons effectifs au lieu des rayons qu'ont les ions dans les solutions 
risque de devenir une source d'erreurs pendant les calculs. Une 
autre erreur vient du fait que dans la théorie de Born la constante 
diélectrique de la solution est identifiée, à l'encontre de l’expé- 
rience, à la constante diélectrique du solvant pur. Si, après avoir 
adopté toutes ces conventions, on effectue le calcul des chaleurs 
d'hydratation pour les ions sodium, potassium, fluor et chlore, on 
obtiendra la série suivante: 
Ion Nat K* F- CI- 
Qn, kcal/ion-g 166 4123 423 90 
La confrontation des chaleurs d’hydratation de NaF, NaCI, KF 
et KCI calculées d’après la formule de Born avec leurs valeurs expé- 
rimentales (v. Tableau 11) montre bien que les valeurs théoriques 
sont exagérées par rappcrt aux valeurs expérimentales, bien qu'au 
point de vue qualitatif la formule de Born traduise exactement 
l’interrelation entre les énergies (chaleurs) de .solvatation et les 
propriétés des ions. Ainsi, les ‘chaleurs d’hydratation calculées 
accusent une augmentation, en parfait accord. àvec l’expérience, 


6* 
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‘en cas de substitution, dans la molécule, des ions fluor aux ions 
chlore ou des ions. sodium aux ions potassium, c.-à-d. en cas de 
réduction du rayon de l'ion. 

Webb a essayé d'apporter des perfectionnements à la formule de 
Born. Il y a introduit des corrections, celle de la réduction de La cons- 
tante diélectrique de la solution dans le voisinage immédiat de l’ion 
et celle du travail de compression fourni par le solvant lors de l’in- 
troduction de l’électrolyte (phénomène d'électrostriction). 11 s’inspi- 
rait en l'occurrence de la dépendance liant la constante diélectrique 
d’un Corps diélectrique aux propriétés des particules qui le consti- 
tuent et à leur comportement dans un champ électrique. 

Il est connu qu'à constance de densité de charge aux armatures 
d'un condensateur à. armatures planes l'intensité du champ entre 
elles se trouve supérieure si le champ est engendré dans le vide 
dv par rapport au champ engendré au sein d’un diélectrique 12. 
Le rapport 


RAS (3.11) 


‘s'appelle constante diélectrique d'un corps D à condition que dans le 
vide D soit égale à l’unité. 

Ï1 ést possible d'interpréter l'équation (3.11) si l’on suppose que 
les charges localisées sur les armatures du condensateur sont en par- 
tie compensées par celles du diélectrique. Si les molécules de diélec- 
trique sont polaires, autrement dit si les centres de gravité des char- 
ges positives et négatives ne coïncident pas dans ces molécules, elles 
posséderont un moment de dipôle permanent u,. Le moment dipolaire 
est alors défini comme le produit de n'importe laquelle des charges g 
du dipôle par la distance ? qui sépare leurs centres de gravité: 


un = gl. (3.19) 


La charge q est multiple de la charge électronique (4,803 X 
.X 1071 w.é.s.) et L est de quelques À (À = 10-58 cm). En consé- 
“quence, le moment dipolaire doit avoir un ordre de 40-%. La valeur 
d’un moment dipolaire, égale à 41-1075, est appelée debye (D). Sous 
l'effet d’un champ électrique les molécules polaires s’orientent d'une 
façon telle que leurs extrémités positives soient orientées vers l’arma- 
‘ture négative du condensateur, et les extrémités négatives, vers 
l’armature positive, compensant de la sorte une partie des charges 
-du condensateur. Le degré d'orientation des molécules. va croissant 
‘avec l’augmentation de l’intensité du champ, si bien qu'aux inten- 
:sités élevées, lorsque la totalité des molécules de diélectrique se 
‘trouvent drientées, Ja réaction du diélectrique au champ électrique 
‘ne sera en rien différente, au point de vue formel, de celle qu'il mani- 
este dans le vide. Dans ces conditions, on voit s'établir un état 
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dit de saturation diélectrique, et la constante diélectrique du corps 
s'approche de l’unité. L'action qu’exerce le champ sur l'orientation 
des molécules se voit entraver par l’agitation thermique des parti- 
cules. Pour une même intensité du champ, le degré d'orientation sera 
d'autant plus faible et l’état de saturation diélectrique sera atteint 
d'autant plus tard (c.-à-d. à une intensité du champ d’autant plus 
forte) que la témpérature est plus haute. 

Il ne faut pas perdre de vue que les particules de diélectriques 
n'ayant pas de dipôle permanent sont susceptibles de changer de 
forme sous l'effet d’un champ extérieur, de sorte qu'elles peuvent 
elles aussi acquérir un moment dipolaire. Le moment dipolaire appa- 
ru sous l'effet d’un champ électrique s'appelle moment dipolaire 
induit Line. 

Le déplacement des charges dans la particule de diélectrique, qui 
a pour conséquence l'apparition d'un dipôle induit, fera toujours 
diminuer l'intensité du champ, quelle que soit la température. 
Lorsque les intensités du champ ne sont pas trop élevées, la valeur 
du dipôle induit est proportionnelle à l’intensité du champ: 


in = AW)", (3.13) 
a étant la polarisabilité. 

La constante diélectrique, qui est une macrocaractéristique du 
corps, est liée aux micropropriétés des particules constituant le 
corps considéré, à savoir à leurs moments dipolaires et leurs polari- 
sabilités: Pour traduire cette liaison, on a proposé diverses équations. 
Üne des premières et en même temps une des plus couramment uti- 
lisées est celle de Debye : 


à Up 
ns M + nN aa, (3.14) 


où M — la masse moléculaire 
d = la densité du corps 
up —= la composante du moment dipolaire permanent dans la 
‘direction du champ. 

Si l’on introduit un électrolyte dans un solvant pur à constante 
diélectrique D, ‘une partie des molécules de solvant seront orientées 
dans le champ électrique engendré par les charges que portent Îles 
ions de l’électrolyte. La constante diélectrique du solvant doit alors 
diminuer, étant donné.que certaines de ses molécules seront orientées 
par rapport aux ions et deviendront. passives vis-à-vis du champ 
extérieur. De ce fait, la constante diélectrique de la solution est 
inférieure à celle du solvant original, la valeur de cette constante 
étant la plus’ faible dans le voisinage immédiat de l’ion. Dans le 
cas d’ions de dimensions différentes et’ d’une même charge, la dimi- 
nution de la constante diélectrique sera d’autant plus prononcée 
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que le rayon de l’ion est plus petit. Pour cette raison, dans la for- 
mule de Born Webb substitue à chaque rayon la valeur de la cons- 
tante diélectrique D, qui lui correspond et qui est toujours infé- 
rieure à la constante diélectrique du solvant pur. Le deuxième effet 
noté par Webb est lié au phénomène d'électrostriction, autrement 
dit à la compression observée lors de la dissolution. Par suite de 
l’électrostriction, le volume de la solution devient inférieur à la 
somme des volumes qu'ont le solvant pur et le soluté. La compres- 
sion absorbe une certaine quantité d'énergie. La prise en considé- 
ration des deux effets fait que les valeurs des énergies et des chaleurs 
d'hydratation, calculées d’après la formule de Born-Webb, se trou- 
vent diminuées et s’approchent des valeurs expérimentales. Dans 
la théorie de Webb le solvant est toujours considéré comme un milieu 
continu et l’on fait abstraction de la structure de ses molécules comme 
de celle du liquide. Or, ces caractéristiques du solvant peuvent jouer 
un rôle plus important que la valeur de la constante diélectrique. 
Ainsi, la comparaison des données présentées dans le Tableau 11 
et le Tableau 16 fait ressortir que dans les alcools, dont la constante 


Tableau 16 
Chaleurs de solvatation des halogénures de métaux 
alcalins dans les solvants autres que l’eau 
Solvant LiCIi NacCI NaBr Nal | KI 
CH,OH (D — 32,6) 216 189 179 170  — 
C,H,O0H (D— 25,2) 217 — 178 | 169 148 


D 


diélectrique est inférieure à celle de l’eau, les chaleurs de solvata- 
tion sont sensiblement égales et même dans certains cas supérieures 
aux chaleurs d’hydratation correspondantes. 

De cette manière, la supposition attribuant à la constante di- 
électrique un rôle exclusif dans les phénomènes de solvatation et de 
dissociation des électrolytes est en désaccord, au point de vue quanti- 
tatif, avec les données expérimentales. Outre la valeur de la cons- 
tante diélectrique du solvant, il est nécessaire de faire entrer en 
ligne de compte les particularités de l'interaction entre le solvant 
et le soluté, c.-à-d. de considérer, selon Mendéléev, la dissociation 
électrolytique, non seulement comme la désintégration des particules 
primitives, mais aussi comme la formation de particules nouvelles. 
Kabloukov fut le premier à comprendre la nécessité de réunir la 
théorie des hydrates de Mendéléev et celle de la dissociation électro- 
lytique d’Arrhenius. Il fit remarquer dès 1891 l'existence d’une 
interaction entre les molécules de solvant et celles de soluté, la con- 
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séquence en étant la rupture de la liaison dans la molécule d’élec- 
trolyte et la formation de complexes constitués par des ions indivi- 
duels entourés de molécules de solvant, c.-à-d. l'intervention du 
phénomène qui a été appelé par la suite solvatation ou hiydratation 
(dans le cas des solutions aqueuses) des ions. Faisant suite aux idées 
qui sont à la base de la théorie des hydrates de Mendéléev, Plotnikov 
a montré (1908) que l’effet dissociant produit par différents solvants 
ne pouvait être ramené aux valeurs de leurs constantes diélectriques. 


3.2.4. MÉTHODES DE CALCUL DE L'ÉNERGIE D’'HYDRATATION 
FONDÉES SUR LA SIMULATION 


3.2.4.1. Méthode de van Arkel et de Boer 


L'abandon de la notion du solvant comme milieu continu et 
homogène et la prise en considération de l'interaction entre les ions 
fournis par dissociation de l’électrolyte et les molécules de solvant 


impliquent la connaissance de données relatives à la structure et aux 
propriétés des molécules de sol- 


vant et aux forces responsables 
du phénomène de solvatation. 
Une des premières méthodes 
de calcul de l’énergie d’hydrata- 
tion, fondées sur la simulation, 
fut celle de van Arkel et de 
Boer. Ils ont proposé de diviser 
l'énergie d'hydratation en deux 
composantes dont l’une traduit 
l'énergie de formation d’une 
première couche hydratée et 
l’autre correspond au phénomè- 
ne d'hydratation ultérieur. Le 2 2 7 2 7 
calcul de l'énergie d’hydrata- NS RS RES 
tion a été effectué par ces auteurs 


en partant du cycle suivant p odèle du calcul de l'énergie 
(fig. 8). d ation selon van Arkel et de 
19 Evaporation des r molécu- Boer 
les d’eau requises pour la forma- 
tion de la première couche hydratée (en conformité avec les nombres 
de coordination les plus fréquents, nest posé égal à à 4, 6ou8). Le phé- 
nomène en question absorbe une énergie nÀ où À est la chaleur de 
vaporisation latente d'une molécule d’eau. 
2° Les n molécules d’eau vaporisées réagissent en phase gazeuse 
avec un ion pour donner un ion hydraté au rayon r,,; il y a alors 
dégagement d’une énergie y. Elle est constituée de l’énergie d'inter- 
action des dipôles avec l'ion, de l’énergie d'attraction et de répulsion 


LE 
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des dipôles, de l’énergie d’induction des dipôles induits et enfin de 
l’énergie de répulsion de Born. 

3° Le complexe formé de rayon r, (r, = r + 2r, où r est le rayon 
cristallochimique de l’ion,.r,, le rayon de la molécule d’eau) s’intro- 
duit dans la solution. L'énergie dégagée est calculée d’après la for- 
mule de Born-Webb : 


Le (1— D je (3.15) 


L'énergie d’hydratation rapportée à un ion-gramme est la somme 
de tous les effets énergétiques particuliers, soit 


Ui=Nal—ni+y — (4 


Ta 


je (3.16) 


Cette formule s'accorde mieux avec l'expérience que la formule 
de Born. La méthode de van Arkel et de Boer diffère de celle de Born 
en ceci que le phénomène d’hydratation, tel qu’il est considéré dans 
leur méthode, se subdivise en deux stades. L'énergie de formation 
de la première couche hydratée est calculée à partir de l'interaction 
entre l’ion gazeux et les molécules d’eau polaires, c.-à-d. l’interac- 
tion intervenant en dehors de la phase liquide. Un tel procédé de 
calcul permet de faire entrer en ligne de compte les caractéristiques 
des molécules d’eau isolées (leurs moments dipolaires, leur polarisa- 
bilité, etc.). Pour cette raison, lorsque l’on considère le phénomène 
de formation de la première couche hydratée où ces caractéristiques 
sont particulièrement importantes, on voit apparaître la possibilité 
de renoncer à la théorie qui fait de l’eau un milieu à constante 
diélectrique déterminée exclusivement. Etant donné qu’au deuxième 
stade du cycle l’eau reçoit un ion qui est déjà en partie hydraté et 
présente un rayon nettement supérieur à celui de l’ion primitif, 
il s'ensuit qu’une même erreur commise dans la détermination de 
ce dernier aura ici une moindre importance. Les perturbations pro- 
voquées par l'introduction d’un ion hydraté de ce genre dans l’eau 
seront moins importantes, de sorte que la théorie de l’eau comme un 
milieu continu à constante diélectrique déterminée, et par voie de 
conséquence la mise en œuvre de la formule (3.15), se montrent plus 
justifiées que dans la méthode de Born. La molécule d’eau, selon van 
Arkel et de Boer, se présente sous forme d’une sphère dont le rayon 


est de 1,25 À et le moment dipolaire est égal à 1,85 D. 

La méthode de van Arkel-de Boer a été ensuite développée et 
précisée par les chercheurs et tout particulièrement par Michtchenko 
et coll. Les travaux de Michtchenko ont souligné l’asymétrie du 
dipôle d’eau, c.-à-d. le fait que la charge positive de la molécule 
d’eau se situe plus près de sa périphérie que la charge négative. Une 
telle modification du modèle de la molécule d’eau a permis de pren- 
dre en considération la différence entre les hydrophilités des anions 
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et celles des cations de dimensions et de valences égales. En outre, 
Michtchenko a tenu compte de certains effets supplémentaires dont. 
ses prédécesseurs avaient fait abstraction, tels que l'agitation ther- 
mique des molécules à l’intérieur de l'enveloppe hydratée et les 
forces de dispersion. Tout cela a permis d'améliorer la précision et 
la rigueur des calculs. 


3.2.4.2. La méthode de Bernal et Fowler et ses modalités 


Les travaux de Bernal et Fowler visant à élucider la nature de 
l’eau et de la glace (1935) sont à l’origine d’un autre axe de recherches. 
théoriques sur les chaleurs d’hydratation. Pour autant que l’on 
sache, l’eau présente un certain nombre d'anomalies. Quelques-unes 
des propriétés de l’eau se montrent extrémales à une certaine tempé- 
rature. La densité en est maximale à 4 °C, la capacité calorifique est 
minimale à 34,5 °C, etc. La densité de l’eau à une température voisine- 
du point de congélation est supérieure à la densité de la glace 
aux environs du point de fusion, leur rapport étant égal à 1,1. On 
a essayé d'expliquer ces anomalies de l’eau par le fait que les molé- 
cules de celle-ci existent sous forme de complexes associés du type: 
(H,0),, n pouvant être un entier quelconque allant de 1 à 18. Lors- 
qu’une modification de température (ou de pression) intervient, 
l'équilibre de l'association se rompt, les proportions de chacun des 
complexes subissent un changement, ce qui entraîne une variation 
des propriétés de l’eau. On a énoncé récemment quelques considé- 
rations supplémentaires qui viennent étayer cette théorie, mais l’idée: 
d’une structure quasi cristalline de l’eau, sur laquelle repose la 
théorie de Bernal et Fowler, est aujourd’hui considérée comme plus. 
probable et elle mérite d’être étudiée plus en détail. 

La nature polaire de la molécule d’eau et sa structure triangulaire 
font que toute molécule exerce un effet d'orientation sur ses voisins 


immédiats. L’ängle 0 dans la molécule est proche de l’angle de 


H 
tétraèdre, et de ce fait, la structure la plus probable de l’eau sera 
la structure tétraédrique. Les données radiographiques, parmi d’au- 
tres, témoignent qu'aux pressions ordinaires et aux températures. 
voisines du point de congélation, une structure quasi cristalline 
pareille à celle de la tridymite prédomine. Avec l’élévation de tem- 
pérature, la structure rappelant la tridymite se voit remplacer par 
une structure propre au quartz, mais qui manque de régularité; 
cette dernière possède une densité plus grande que celle de la tri- 
dymite. Le fait que l’eau a une densité maximale à 4 °C est dû 
à la superposition de l'effet de tassement (résultant du passage de la: 
tridymite au quartz) sur l'effet de dilatation thermique. Toute- 
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nouvelle augmentation de température rend moins ordonnée la dis- 
tribution des particules du liquide et provoque la transition de l’eau 
à l’état amorphe. Aux températures voisines de la température cri- 
tique de l’eau, il est impossible de déceler des éléments quelconques 
de la structure quasi cristalline. Toutefois, quand on procède à la 
détermination de la chaleur d'hydratation dans des conditions nor- 
males, la structure quasi cristalline doit jouer un rôle important 


Fig. 9. Modèle du calcul de l'énergie d’hydratation selon Eley et Evans 


dans les phénomènes énergétiques intervenant dans le processus 
d'hydratation. Cette idée, énoncée pour la première fois par Bernal 
et Fowler, a été par la suite mise à profit par ces auteurs et bien d’au- 
tres lors du calcul des chaleurs d’hydratation. Ainsi, Eley et Evans 
(1938) ont eu recours au cycle suivant (fig. 9). 

19 Elimination de l'association tétraédrique de l’eau de la solu- 
tion et transfert de cette association dans la phase gazeuse, .ce 
qui requiert une énergie L; d’interaction des molécules de tétraèdre 
avec le liquide ambiant. A la suite de l'élimination du tétraèdre, 
l’espace qui épouse la forme de cette association en solution reste 
inoccupé. 

20 Scission du tétraèdre, en phase gazeuse, en cinq molécules 
d'eau libres. La rupture des liaisons entre les molécules de tétraèdre 
absorbe une énergie f. 
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3° Fixation de quatre (sur cinq) molécules d’eau formées sur un 
ion gazeux libre avec dégagement d’une énergie n provenant des 
forces d'interaction entre les dipôles de l’eau et l'ion. 

49 Retour du tétraèdre, dans lequel une molécule d’eau est 
remplacée par un ion, dans la solution, à savoir dans l’espace resté 
inoccupé après l'élimination du tétraèdre initial. Dans ce cas on 
peut observer soit le dégagement, soit l’absorption d’une énergie y, 
résultant de la réorientation des molécules d’eau dans la couche la 
plus proche du tétraèdre. Ce phénomène est dû au changement des 
dimensions du tétraèdre et à la réorientation des molécules qui le 
constituent, ainsi qu’à l'interaction du tétraèdre avec les molécules 
environnantes, laquelle s’est vue modifier par suite de l’acquisition 
par le tétraèdre de la charge résultante. 

9° Retour de la molécule d’eau dans la solution, suivi du dégage- 
ment d’une énergie À. 

Selon Eley et Evans, l'énergie d’hydratation est définie par la 
formule 


Ur=Na(—Li-B+n+y+n. (3.17) 


Certaines grandeurs figurant dans l'équation (3.17) ne dépen- 
dent pas de la nature de l’ion et peuvent être calculées au préalable. 
Ainsi, on peut calculer l'énergie de désintégration B du tétraèdre 
en cinq molécules libres. Compte tenu de tous les effets coulom- 
biens, elle se chiffre, selon Eley et Evans, par 21 kcal/mole. La cha- 
leur de condensation N ,À d'une molécule-gramme d’eau est égale à 
10 kcal. La grandeur x est déterminée, tout comme f, à partir des 
forces coulombiennes s’exerçant entre les dipôles d’eau, ainsi qu'entre 
ceux-ci et un ion d’une charge et d’un rayon donnés. Les grandeurs 
y et L, ne sont pas déterminables séparément, mais il est possible 
de calculer leur différence. En procédant au calcul, les auteurs font 
abstraction de la différence entre les dimensions du tétraèdre formé 
et celles du tétraèdre initial. La substitution, dans le tétraèdre, d’un 
ion à une molécule d’eau entraîne une réorientation de quatre molé- 
cules d’eau autour de l’ion incorporé. Les forces d’interaction des 
molécules d’eau nouvellement orientées avec les molécules d’eau qui 
les entourent mais ne font pas partie du tétraèdre seront différentes 
de celles qui ont été observées pour le tétraèdre initial. La variation 
d'énergie d'interaction constitue une certaine quantité Ô. Le retour 
du tétraèdre chargé dans la solution provoque le dégagement d’une 
énergie qui s'exprime par la formule de Born: 


22e? 4 
La (1 é 5) 


et partant. 


92 PART. I. ÉQUILIBRE DANS LES SOLUTIONS D’ÉLECTROLYTES 


La valeur totale de l’énergie d’hydratation d’un ion-gramme est 
traduite par l’équation 


HN. L- (1——) LNin—Naô—21+10. (3.18) 


Pour les ions monovalents négatifs N, 8 — 20 kcal, et pour les ions 
monovalents positifs NA, ô — 8 kcal, c.-à-d. que pour les anions A7 


2 2 : 
aUn= Na (1-5 )+Nar—81 (3.19) 
et pour les cations M* 
mÜr = Na (41) aan 10. (3.20) 


La méthode de Eley et Evans implique une hydrophilité égale 
des cations et des anions et ne prend en considération que les forces 
coulombiennes d'interaction entre les ions d’électrolyte et Les dipôles 
d’eau. En outre, la mise au point quantitative de la méthode ne se 
rapporte qu’ à un nombre de coordination égal à 4, ce qui restreint le 
domaine d'applications de la méthode en question. 


8.2.5. CONFRONTATION DES VALEURS DE L’ ÉNERGIE D 'HYDRATATION 
POUR DES IONS ‘INDIVIDUELS, 
NOTION D'ÉNERGIE D'HYDRATATION CHIMIQUE ET RÉELLE 


Après s'être initié aux méthodes de calcul principales em- 
ployées dans l'étude des phénomènes énergétiques intervenant dans 
le processus d’hydratation, on:a intérêt à confronter les résul- 
tats fournis par ces méthodes. Une telle confrontation permet, pre- 
mièrement, d'évaluer les valeurs des chaleurs et des énergies d’hy- 
dratation et, deuxièmement, de vérifier si les résultats obtenus par 
différents auteurs 5 accordent bien entre eux. Le Tableau 17 pré- 
sente les valeurs des chaleurs d’hydratation, et le Tableau 18, celles 
des énergies d’hydratation. Outre les données fournies par les métho- 
des décrites précédemment, ils comportent les résultats de calculs 
exécutés par d’autres méthodes. Gelle de Fajans a recours aux cycles 
mettant en œuvre les électrodes à hydrogène et au calomel ; les cal- 
culs portent respectivement sur les chaleurs d’ hydratation. du proton, 
et de l’ion potassium. En combinant les valeurs ainsi obtenues .avec 
les chaleurs d’hydratation expérimentales pour. les électrolytes, on 
est en mesure de trouver la chaleur d'hydratation de tout autre ion. 
Bien qu'on utilise à cet effet ce qu’on appelle échelle absolue des 
potentiels d'Ostwald que l’on ne saurait considérer comme fondée 
sur des bases scientifiques, les chiffres obtenus par Fajans sont inté- 
ressants dans la mesure où ce sont les premiers résultats d’un calcul 
théorique des chaleurs d’hydratation. 
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Tableau 17 
-Chaleurs d’hydratation chimiques de différents ions 
k Qh(ch) =-AHh(ch), kcal/ion-g . 
Ion J.. T, À Dhs ee FR re | | sie : 
!. | esens [pag age péter et] mie et | vassiier | rmañov 

Ag+ 1,13 — — — 104 117 — 
AS 0,57 — — 1010 1125 — 
Br- 1,96 73 — 63 52 76 77 
Ca?2*+ 1,04 — 410 428 386 — 
Cd?*+ 0,99 — — — 433 439 — 
C1 1,81 83 — 67 99 84 88 
Co?* 0,78 — — — 488 499 — 
Cst 1,65 -- — 79 73 67 — 
Cu?+ 0,80 — — — 526 509 — 
F- 1,33 123 — 94 91 116 — 
Fe2+ 0,80 _ = — 485 467 = 
Gaë+ 0,62 — — — — 1131 — 
H+ 0,09 255 259 — — — — 
Hg°+ 4,12 — — — 412 443 — 
I- 2,20 63 — 48 45 67 66 
K+ 1,33 77 — 92 90 81 78 
Las* 4,04 — — — 708: 796 —- 
Li* 0,68 131 161 131 133 127 125 
Mg?+ 0,74 — — 495 501 467 — 
Mn°?+ 0,91 — — — 461 449 — 
Na+ 0,98 97 97 116 415 101 98 
Ni?+ 0,74 — — — 499 911 — 
Pb?+ 4,26 — — — — 362 — 
Rb* 1,49 73 — 87 81 75 — 
Zn?+ 0,83 — — — 485 496 — 


En examinant les Tableaux 17 et 18, on ne doit pas perdre de vue 
qu'une démarcation rigoureuse entre les chaleurs d’hydratation et 
les énergies d’hydratation n’a pas été faite par tous les auteurs. 
Pour cette raison, les valeurs des chaleurs d'hydratation comportaient 
les termes d’addition correspondant aux variations d’énergie libre ou 
de potentiel thermodynamique, alors que les valeurs des énergies 
d'hydratation comprenaient les effets thermiques. La distinction la 
plus nette entre les chaleurs d’hydratation et les énergies d’hydra- 
tation a été faite par Eley et Evans, par Izmaïlov, ainsi que par 
un groupe d'auteurs soviétiques qui comprenait Vassiliev, Zolo- 
ee Kapoustinski, Michtchenko, Podgornaïa et Yatzimirski 
(1960). | 

Lange et Michtchenko ont été les premiers à signaler (1930) 
que l'ion qui passe du vide dans la solution accuse un saut de poten- 
tiel 4 à cette interface, tout en fournissant un certain travail élec- 
trique | | | 

2; Fy% (3.21) 
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Tableau 18 
Energies d’hydratation chimiques de différents ions 
Ur(en =—AG}(chr kcal/ion-g 
Ton r, À 
Born-Webb | Vassiliev et al. Izmaïlov 
Ag* 4,13 95,5 113 112 
Al3+ 0,57 — 4094 — 
Br- 1,96 66 12 68,0 
Ca?+ 1,04 — 373 372,4 
Cd?+ 0,99 — 425 430 ,0 
CI 4,81 70 79 74,0 
Co?+ 0,78 — 480 — 
Cst 1,65 71,5 66 64,0 
Cu?+ 0,80 us 491 — 
F- 1,33 87 407 — 
Fe2+ 0,80 —_ 448 — 
H+ 0,00 290 — 298,0 
EHg?*+ 1,12 — 431 — 
T7 2,20 61 64 09 
K* 1,33 82 79 78 
Laÿ+ 4,04 — 774 — 
Lit 0,68 — 421 417 
Na* 0,98 99 97 96 
Ni2+ 0,74 — 494 — 
Pb?+ 4,26 — 353 — 
Rb* 1,49 77 74 74,4 
Zn?+ 0,83 — 479 492,0 


a ne 


(où z;,F est la charge d’un i-ième ion-gramme) qui fait en général 
partie de l'énergie (ou de la chaleur) de solvatation. Ces auteurs ont 
proposé d’appeler les valeurs de l'énergie (de la chaleur) de solva- 
tation d'ions isolés, déterminées compte tenu du terme d’addition 
électrique z;Fy, énergies (chaleurs) réelles, et les valeurs ne comportant 
point celui-ci, énergies (chaleurs) chimiques. 

Pour une molécule d'’électrolyte dans son ensemble, on a, en 
raison de son électroneutralité : 


DViZi — 0, 
ou bien 
Dv:z;F y = 0. 
Ces termes d’addition électriques auront des signes contraires et 
seront égaux en valeur absolue pour ses ions positifs et négatifs, 
c.-à-d. qu’ils doivent se compenser. L'énergie (la chaleur) de solva- 
tation de l'électrolyte ne dépend donc pas de l’existence éventuelle 
d’un saut de potentiel à la frontière entre la solution et le vide. En 
même temps, pour chacun des ions que donne la dissociation du com- 
posé considéré, les énergies réelles et chimiques ainsi que les chaleurs 
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d’hydratation réelles et chimiques doivent être différentes l’une de 
l’autre d’une quantité égale à la valeur du terme d’addition élec- 
trique zF%: 

AGhtr) —= AGhçcn) + zF% (3.22) 
et 

AH h(r) —= AH nçch) + 2Fy, (3.23} 


où les indices (r) et (ch) désignent les énergies (chaleurs) réelles et 
chimiques, et les signes moins et plus se rapportent aux anions 
et aux cations respectivement. 

Les Tableaux 17 et 18 présentent respectivement les chaleurs 
d'hydratation chimiques AH,;4, et les énergies d’'hydratation chi- 
miques AG): | 

La comparaison entre les valeurs des chaleurs chimiques d'hy- 
dratation AH yen, et celles des énergies d’'hydratation chimiques 
AGpen montre bien que la différence entre ces valeurs est peu impor- 
tante. Pour chaque ion considéré, la différence entre la chaleur d’hy- 
dratation et l'énergie d’hydratation est moins grande que l'écart 
entre les valeurs de AH}cn, ou de AGyen,, obtenues par différents 
auteurs. Etant donné que 


AH } — AG + TAS}, 


on en conclut que la proximité des valeurs de AH, et de AG, pour 
un électrolyte donné témoigne des faibles valeurs de l’entropie 
d'hydratation. | 
Le mode de calcul des énergies d’hydratation réelles faisant 
appel aux données expérimentales relatives à la f.é.m. a été indiqué 
pour la première fois par Froumkine et utilisé par la suite par plu- 
sieurs auteurs. 
Dans le Tableau 19 sont portées les valeurs des énergies d’hydra- 
tation réelles pour certains ions, obtenues par plusieurs auteurs. 
‘ Pour chaque électrolyte considéré, la somme des chaleurs d’hy- 
dratation chimiques ou des énergies d’hydratation chimiques des 
ions doit être égale à la somme des chaleurs d’hydratation réelles 
ou des énergies d'hydratation réelles des mêmes ions et constituer 
ainsi la chaleur d’hydratation globale ou l'énergie d’hydratation 
globale du composé. La confrontation des données résumées dans le 
Tableau 11 avec celles des Tableaux 17 à 19 met en évidence que 
cette condition n'est pas respectée avec suffisamment de rigueur. 
La divergence entre les valeurs théoriques et les valeurs expéri- 
mentales s'explique principalement par le fait que l’on a effectué 
les calculs en utilisant des données thermochimiques de départ 
différentes. Les résultats des recherches réalisées ces derniers temps 
révèlent une meilleure convergence. C’est ce qui permet de considé- 
rer les chaleurs d’hydratation AX, et les énergies d’hydratation 
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Tableau ‘19 
: Energiés d’hydrâtation réelles de différents ions i 
U =. AG , Kkcal/ion- 
Ion 7 
Kiein et Lange Michtchenko Randles 
Ag+ 1,13 | 124 114 — 
Br- 1,96 = 64:3 64,9 
Ca?+ 1,04 — 378,3 —_ 
Cd?*+ 0,99 439 439 . — 
CI 1,81 — 70 °:70,7 
Cs* 1,65 _ 68,3 67,8 
Cu?+ 0,80 519 — — 
F- 1,33 = 98,2 99 ,1 
Fe?+ Q,80 475 . 2 
+ (,00 _ 261 260,5 
Hg?+ 1,142 459 _ 
1 2,20 — 96,2 97,2 
K+ 1,33 92 81,2 80,6 
Lit 0,68 1427 121 ,4 122,1 
Mg?+ 0,74 425 458,6 _ 
Mn°+ 0,91 452 — _ 
Na* 0,98 401 98,8 98,2 
Ni?+ 0,74 901 — — 
Rb* 1,49 83 77,9 15:9 
Zn°+ 0,83 491 8 — 


AG; comme des caractéristiques suffisamment fiables de l’état éner- 
gétique des ions présents dans les solutions aqueuses. 

Les différences entre les énergies d’hydratation chimiques et 
les énergies d'hydratation réelles des ions offrent la possibilité 
d'évaluer l'importance du saut de potentiel y à l'interface vide- 
solution. Selon Froumkine, qui considère comme les plus plausibles 
les données de Randles (1956) relatives aux énergies d’hydratation 
réelles et les données d’Izmaïlov sur les énergies d’hydratation 
chimiques, la valeur du saut de potentiel x420 doit être voisine de 
+0,1 V. 


3.2.6. ENTROPIES DE SOLVATATION DES IONS 


Comme il a été montré, la dissolution de composés dissociables 
en ions contribue à mettre en ordre la structure du solvant. 

Ce phénomène se traduit notamment par une réduction quasi 
linéaire de la constante diélectrique de l’électrolyte pour des con- 
centrations allant jusqu’à 1 à 2 N. Toute nouvelle augmentation de 
Ja concentration en électrolyte entraîne, ainsi qu'il a été montré 
à partir de l’exemple de la solution aqueuse de chlorure de sodium, 
un certain ralentissement de l’abaissement de la constante diélec- 
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trique et un écart de la courbe expérimentale de la ligne droite vers 
des valeurs plus grandes de la constante diélectrique. On suppose 
que cette allure des courbes D — c doit être attribuée à la superpo- 
sition des effets produits par la mise en ordre de la structure de l’eau 
et par la dégradation de cette structure sous l’action des ions intro- 
duits. Si l’on considère l’eau comme un système constitué d’asso- 
ciations quasi cristallines distribuées dans un liquide amorphe, 
on constatera que l'introduction des premières quantités d’électro- 
lyte produit les effets les plus marqués, en ce qui concerne la mise 
en ordre de la structure : on observe la formation d’une couche solva- 
tée (figée) interne de molécules d’eau, une orientation partielle des 
molécules d’eau dans la couche solvatée externe, une réduction du 
volume libre du liquide. Tous ces effets intéressent principalement 
la variété amorphe d’eau, qui est prépondérante et dans laquelle les 
liaisons intermoléculaires sont moins solides que dans les associa- 
tions quasi cristallines ; ils ont pour conséquence un décroissement 
d’entropie. Lorsque la concentration en électrolyte augmente et 
qu'une partie considérable d’eau amorphe est déjà passée à l’état 
associé, les associations quasi cristallines commencent à intervenir 
dans la formation des enveloppes hydratées, la structure de ces 
associations devient moins ordonnée, alors que l’entropie va crois- 
sant. En s'inspirant de considérations de ce genre, Frank et Evans 
(1945) ont calculé les entropies de dissolution d’un certain nombre 
d’ions et ont donné une évaluation approximative de l’apport de 
chacun des effets particuliers à l’effet global. 

L'’entropie de solvatation standard est définie comme la diffé- 
rence entre les entropies de l’ion en solution et dans le vide: 


ASS — SE — SY. 


On a adopté, par convention, de considérer comme des éfats standard 
celui d’un gaz à 25 °C et sous une pression de 1 atm et celui d’une 
solution à 25 °C ayant une activité ionique égale à l’unité.'On par- 
vient à déterminer par voie expérimentale l’entropie de solvatation 


Tableau 20 
Entropies d’hydratation de différents ions 
ù — AS — AS 
: h? : 
Ton | FA cal/ion-£ : degré ut Le me dec 
Lit 0,86 34,7 L Al3+ 0,57 104 ,1 
Na* 0,98 28,3 F= 1,33 39,2 
+ 1,33 21,8 CI- 1,81 24,2 
Cd?+ 0,99 63,8 Br- 1,96 15,4 
Fo2* 0,80 69.7 | 


TI 2,20 8,0 
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globale de l’électrolyte seulement. Afin de pouvoir calculer l’entro- 
pie de solvatation des ions individuels, on est amené à recourir à des 
hypothèses de toutes sortes, du type de celle qui a été faite lors du 
calcul des chaleurs de solvatation individuelles. 

Le Tableau 20 donne des valeurs d’entropies d’hydratation indi- 
viduelles, obtenues par Eley et Evans. 

Le Tableau 20 fait ressortir que, premièrement, les entropies 
d'hydratation sont peu élevées et, deuxièmement, qu'elles varient 
parallèlement à la diminution du rayon et à l’accroissement de la 
charge ionique. 


8.2.7. NOMBRES D’HYDRATATION DES IONS 


Le phénomène de solvatation exclut la présence d'ions libres dans 
la solution, ces derniers se présentant sous forme d’ions à enveloppe 
de solvatation. Bockris et Conway (1954) distinguent les enveloppes 
de solvatation primaire et secondaire. La première comprend celles 
des molécules de solvant qui sont solidement liées à l’ion et se 
déplacent conjointement avec celui-ci. La seconde est constituée de 
molécules d’eau dont l’état est différent de celui qui est propre aux 
molécules de solvant pur. En procédant à l’étude de nombreux phé- 
nomènes électrochimiques, il importe de savoir combien de molé- 
cules de solvant entrent dans l’enveloppe de solvatation interne. Ce 
nombre de molécules s’appelle nombre de solvatation n, ou, en cas de 
solutions aqueuses, nombre d’hydratation n, des ions. Ces nombres 
n’ont qu’üune importance relative et fournissent des renseignements 
assez vagues sur la quantité de molécules d’eau formant la couche 
interne. Les diverses méthodes qui permettent de déterminer les 
nombres d’hydratation fournissent des valeurs variant entre elles d’une 
façon peu négligeable. La méthode de Ulich implique l’admission 
que la formation de la couche d’hydratation interne est pareille au 
phénomène de congélation de l’eau. Cette supposition est partagée 
par de nombreux auteurs. C’est ainsi que Eley et Evans comparent 
la couche de solvatation à un iceberg minuscule formé autour d’une 
particule de soluté. Etant donné que la réduction d’entropie lors 
de la congélation de l’eau se chiffre à 6 cal/mole. degré, le nombre 
d’'hydratation sera 

0 . 
Nh = — a : (3.24) 


Une autre méthode est fondée sur la variation de la constante 
diélectrique de la solution avec la concentration d’électrolyte. Cette 
variation est exprimable par l'équation 


D =D; —(8+ +80, (3.25) 
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où D — la constante diélectrique de la solution 
D; = la constante diélectrique du solvant 
ô. et ô_ — les coefficients positifs pour le cation et l’anion. 


Si l’on admet que les molécules de solvant formant la couche 
d'hydratation interne autour de l’ion n'interviennent point dans les 
phénomènes d'orientation et de polarisation, c.-à-d. que leur apport 
à la valeur de la constante diélectrique est nul, il est permis d'écrire 


MD 
D= D— TE - = Do pe (Ô+ + Ô-) C, (3.26) 


où 7%, —= le nombre minimal de molécules contenues dans la couche 
d’hydratation interne 

M, = la masse moléculaire de l’eau. 
La somme des coefficients Ô+ et ô- est trouvée par voie expérimen- 
tale pour le domaine de concentration où une relation linéaire entre 
la constante diélectrique et la concentration est valable. La répar- 
tition de cette somme en ses composantes a lieu selon la nature de 
l'influence exercée par les cations et les anions sur le mouvement 
rotatoire des molécules d’eau dans la première couche d'hydratation. 

Le nombre d’'hydratation peut également être obtenu en mesurant 
la compressibilité de l’eau et de la solution. Le coefficient de com- 
pressibilité pour la première couche d'hydratation doit être moins 
grand que pour le reste du solvant. Ayant déterminé les coefficients 
de compression volumique d’après la vitesse de propagation de 
l’ultrason dans la solution et en supposant que, premièrement, le 
coefficient de compression volumique de la couche d’hydratation 
primaire soit égal à zéro et, deuxièmement, les ions I” et Br” soient 
complètement dépourvus de l'enveloppe d’hydratation primaire, 
le chercheur soviétique Passynski a calculé les nombres d’hydratation 
pour plusieurs ions. 

Les nombres d'hydratation comparés, obtenus par les trois 
méthodes indiquées, sont présentés au T'ableau 21. Malgré la diver- 


Tableau 21 
Nombres d'hydratation de différents ions, trouvés par diverses méthodes 


Ion 
Méthode 


D'après l'équation 
.24 
D'après l'équation 


(3.26) 10,5 6 4. 4 16,5 — LL 
Selon Passynski 142 | 5-6 6-7 | 6-7 | 16 
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Û 
gence considérable entre les résultats fournis par les diverses métho- 
des, on peut remarquer qu’ils nous portent tous à conclure que les 
nombres d’hydratation augmentent avec le décroissement du rayon 
des ions et l’accroissement de leurs charges. 


3.2.8. CHALEURS ET ÉNERGIES DE SOLVATATION DES ÉLECTROLYTES 
DANS LES SOLUTIONS NON AQUEUSES 


Les phénomènes énergétiques intervenant dans la solvatation 
des électrolytes au sein des solvants autres que l’eau sont étudiés 
moins en détail que ceux intervenant au sein de solutions aqueuses. 
On ne dispose que d’une quantité très restreinte de résultats, parmi 
lesquels on peut citer les valeurs des chaleurs et des énergies de sol- 
vatation de plusieurs électrolytes, obtenues par Michtchenko et 
Izmaïlov. 

La théorie du calcul de l'énergie de solvatation des ions indivi- 
duels dans le cas des solutions non aqueuses n’est pas encore élabo- 
rée non plus. Les tentatives d'étendre aux solutions non aqueuses 
les méthodes basées sur des modèles, méthodes semblables à celles 
qui ont été employées pour le calcul des énergies d'hydratation, 
n'ont pas donné de résultats concluants. Il s’est trouvé que les 
énergies de solvatation individuelles calculées de la sorten’étaient 
même pas comparables avec les énergies de solvatation globales 
expérimentales. La division de la valeur globale de l'énergie de 
solvatation en composantes correspondant aux ions individuels peut 
être effectuée en faisant appel aux méthodes semi-empiriques de 
Michtchenko et d’'Izmaïlov. 

La méthode de Michtchenko repose sur la supposition que dans 
tous les solvants les anions sont solvatés plus fortement que les 
cations, à égalité de rayon et de valence. Michtchenko formule cette 
règle comme un principe de constance du rapport entre les énergies 
(ou les chaleurs) de solvatation des anions et des cations dans tous 
les solvants. Il est connu qu’une plus forte hydrophilité des anions 
en comparaison des cations est due à l’asymétrie structurale des 
molécules d’eau. L'hypothèse de Michtchenko peut être valable 
pour les solvants dont les molécules ont une structure similaire à celle 
des molécules d’eau, mais elle ne peut point l’être pour tous les 
solvants. 

La méthode d’Izmaïlov est fondée sur une relation établie par 
voie expérimentale : l'énergie de solvatation décroît avec l’accrois- 
sement du rayon ionique; cette méthode nous paraît plus justifiée. 
Quoi qu’il en soit, les deux méthodes de calcul donnent des valeurs 
proches des énergies et chaleurs de solvatation individuelles empi- 
riques. Cela ressort du Tableau 22 qui donne, pour plusieurs solvants, 
les valeurs empiriques des chaleurs et énergies d’hydratation chimi- 
ques, déterminées suivant les méthodes de Michtchenko et Izmaïlov. 
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Comme on le voit également dans le Tableau 22, les énergies chi- 
miques de solvatation des ions décroissent suivant la série eau- 
méthanol-éthanol. Dans l’ammoniac liquide les énergies de solva- 
tation des cations sont plus grandes, et celles des anions, moins 
grandes que les énergies d’hydratation correspondantes ; dans l’acide 
formique on observe une relation inverse. La confrontation des 
chaleurs et énergies de solvatation obtenues par une même méthode 
fait ressortir une augmentation de la différence AH, — AG, dans la 
série eau-méthanol-éthanol. Cette augmentation est fonction de la 
diminution de l’énergie de solvatation et de l’accroissement de la 
chaleur de solvatation dans cette même série. Etant donné que 


AH — AG = TAS, 


la règle ainsi déduite devrait être attribuée à une variation d’entro- 
pie plus grande lors de la solvatation dans le cas des alcools. L’en- 
tropie de solvatation étant dans tous les cas une grandeur négative, 
la mise en ordre résultant de la formation d’enveloppes de solvatation 
autour des ions doit être plus marquée dans les alcools que dans l’eau. 

Il découle en outre du Tableau 22 que les chaleurs (et surtout les 
énergies) de solvatation varient très peu quand on passe d’un sol- 
vant à un autre, bien que leurs constantes diélectriques soient bien 
différentes. En prenant en considération l’absence d’une dépendance 
nettement prononcée entre les énergies de solvatation et la constante 
diélectrique du solvant et la structure de ses molécules, Izmaïlov est 
arrivé à la conclusion que la solvatation doit avoir pour cause d’autres 
phénomènes et non ceux qui sont pris en considération par les métho- 
des de calcul existantes, basées sur la simulation. Sous ce rapport, 
il est nécessaire de mentionner la théorie des solutions d’électrolytes, 
dont l’élaboration a été amorcée par le chercheur soviétique Samoïlov 
en 1957 et qui est, à son tour, fondée sur la théorie cinétique molé- 
culaire des liquides due à Frenkel, un autre chercheur soviétique; 
elle va de pair avec la théorie de la structure de l’eau, élaborée par 
Bernal et Fowler. Reprenant les idées de Michtchenko, Samoïlov 
définit la solvatation comme la somme de tous les changements sur- 
venant dans l’état de la solution et provoqués par l’introduction des 
ions d’électrolyte. Selon Samoïlov, ces changements sont dus à l’in- 
teraction des ions d’électrolyte avec leur entourage immédiat, ainsi 
qu’à l’influence des ions sur les couches d’eau plus éloignées. L’in- 
teraction à longue distance s’explique par la polarisation des couches 
d'eau sous l’effet d’un champ électrique. L’interaction à courte 
distance a pour cause le changement de caractère de l’agitation ther- 
mique des molécules de solvant dans le voisinage immédiat de l'ion. 
Elle se manifeste avant tout dans la modification du mouvement de 
translation, c.-à-d. dans la modification des conditions d’un dépla- 
cement brusque des molécules qui les fait passer d’un état d'équilibre 
à un état d'équilibre avoisinant. L'influence exercée par les ions se 
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fait sentir dans ce cas en premier lieu sur l'énergie d’activation uw, 
du mouvement de translation. Elle est caractérisée par une grandeur 
Au,, c.-à-d. par la variation de l'énergie d'activation résultant de 
l'apparition dans le solvant d'ions d’électrolyte. La quantité Au, 
dépend de la nature des ions; elle peut être aussi bien positive que 
négative. Dans le premier cas, l'introduction d’ions entrave l’échange 
entre les molécules d’eau se trouvant dans le voisinage immédiat 
des ions et les molécules d’eau contenues dans la couche suivante, 
en Comparaison de l'échange qui a lieu dans l’eau pure (il s’agit en 
l'occurrence du phénomène dit d’hydratation positive). Dans le second 
cas l'échange se voit faciliter (c’est ce qu’on appelle hydratation néga- 
tive). L'hydratation négative est notamment le cas des ions K*, 
Rb* et Cs*. De cette manière, selon la théorie de Samoïlov, la for- 
mation d’enveloppes d'hydratation solides n'est point le moment 
déterminant dans le phénomène d’hydratation. En se déplaçant, 
les ions caractérisés par une hydratation négative n’entraînent pas 
les molécules d’eau qui les entourent. Les ions à hydratation positive, 
tels que Be°* et Mg’*, se déplacent conjointement avec la première 
couche dans laquelle le mouvement de translation est fortement 
entravé. 

La théorie de Samoïlov a permis de donner une interprétation 
fidèle des phénomènes de diffusion en solution et d'évaluer la varia- 
tion des coefficients d’activité de l’eau en présence de différents 
électrolytes. Cet auteur a également déterminé, à l’aide de quelques 
hypothèses supplémentaires, les nombres de coordination de plu- 
sieurs ions hydratés dans des solutions aqueuses diluées. Les valeurs 
de l'énergie d'activation w, caractérisent la variation de l’état de 
l’eau (ou d’un autre solvant) survenant par suite de l'introduction 
d'ions d'électrolyte dans ces solvants, et non point la variation des 
propriétés énergétiques de l'ion. Le développement ultérieur de la 
théorie de Samoïlov pourra vraisemblablement donner également 
une caractéristique de la variation des propriétés énergétiques des 
ions au cours de la solvatation. 


3.3. Influence de la solvatation sur les coefficients 
d'activité 

Les ions présents dans les solutions d’électrolytes existent sous 
forme de particules solvatées entourées de molécules de solvant, et 
non sous forme d'ions libres. L'écart du comportement des solutions 
d’électrolytes vis-à-vis de celui des systèmes parfaits et partant les 
valeurs des coefficients d'activité traduisant cet écart doivent dépen- 
dre, non seulement de l'interaction des ions entre eux, mais aussi 
de leur interaction avec les particules de solvant. 

Des relations traduisant l'influence de l’interaction des ions 
avec le solvant ont été déduites pour la première fois en 1920 par 
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Bjerrum ; ses recherches ont été poursuivies par la suite par plu- 
sieurs auteurs. Ainsi, Robinson et Stokes ont énoncé (1948-1959) 
l'hypothèse que la théorie de Debye et Hückel concerne les ions 
solvatés, ce dont témoignent, premièrement, le fait que, selon cette 
théorie, l’énergie partielle d'interaction} des i-ièmes ions est posée 
égale à leur coefficient d'activité 
RTigifi= ge 

et, deuxièmement, les valeurs proches de la grandeur a entrant dans 
l’équation de la seconde approximation de la théorie et de la taille 
moyenne des ions hydratés, et non des ions libres ou « nus ». S’ap- 
puyant sur ces faits, Robinson et Stokes ont proposé la méthode sui- 
vante pour mettre en évidence la part qui revient à l’interaction 
de l’ion avec le solvant dans la valeur des coefficients d’activité. 

Supposons que dans s moles d’un solvant L à masse moléculaire 
M, sont dissoutes v moles d’un électrolyte anhydre dissociable en 
v. ions-grammes positifs et v_- ions-grammes négatifs. 

L'énergie libre G de la solution, à une température et une dilu- 
tion données, reste invariable, quel que soit l’état des ions, qu'il 
soit solvaté ou libre, mais les potentiels chimiques des ions simples 


* 


et solvatés seront différents, à savoir 


G = Su + Vau+ + v_u- 
dans le cas des ions libres et 
G—(S— 3) ur + vrtg + vu 
dans le cas des ions solvatés, où n}, est le nombre de moles de solvant 
qui solvatent v moles de soluté ; en plus, n,— nn+ + nn-; les lettres 


portant un accent désignent les grandeurs qui se rapportent aux 
particules solvatées. Il ressort de ces équations que 


SL + Vus + Vu = (S — 23) pr, + vaur + vu. 
Etant donné que 
nu; = ui +RT Ina; = + RTInN;+RT Iny fi 


ou 


ui 
Hier + ln Ni+lny fi, 


où NV, — la fraction molaire 
nl: — le coefficient d'activité rationnel. 

On peut, au lieu de l’équation précédente, écrire, en groupant les 

termes similaires 

V4 


Re (9 —pŸ) + Qu? — ut) + 


Re ut, + n7 In ax + 


+ vin En + v, Inn fav ln, f = Inn fs+v In, f=. (3.27) 
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LT traduit le travail de dilution À, 


de la solution d'’électrolyte quand on passe des ions solvatés aux 
ions non solvatés. Dans le premier . la fraction ionique des solu- 


Le terme d’addition v In 


r V 
tés sera Sen a dans le second _—. et 
uS 2 EC SHV—RR 
A4= —RTviIn  _ + RTvIn PART — RTvIn  . 
ou 
Ad S+V—nh 
Rp Ve 


Si s—> oo, c.-à-d. si la solution se trouve infiniment diluée, tous 
S+V—nh 
s+v 
tendront vers l’unité, et tous les termes logarithmiques de l’équa- 
tion (3. 27) seront nuls ; le second membre de cette équation deviendra 
égal à zéro. Le premier membre de l'é équation devra alors être, lui 

aussi, égal à zéro, ce qui n’est possible qu’à condition que 


2 Que ut) +2 (ue + u) +R pt = 0. 


Pour cette raison, on peut écrire au lieu de (3.27) 


les coefficients d'activité, l’activité du solvant et le rapport 


V4 Inn f4+v- In, f=v; Inn f-+-v_ In, bn; In a+ In 
Etant donné que 
v.inf,+v%Inf-=vilnf,, 
on à 
Inyfa=Iny fa + In ar + In, (3.28) 


où vf. est le coefficient d'activité moyen rationnel, calculé d’après 
Debye et Hückel et comportant l’apport de solvatation à l’énergie- 
d'interaction; xf+, le coefficient d'activité moyen rationnel qui n’a 
trait qu’à l’interaction interionique et qui doit être confronté avec 
les grandeurs expérimentales correspondantes. La résolution de 


>! 


(3.28) par rapport à In ,f+ fournit 


Inyffa = ny fe —% In ar — In TE (3.29) 

Il ressort de (3.29) qu'avec l'augmentation de la concentration 
d’électrolyte le coefficient d'activité ,f+ doit accuser un accrois- 
sement par rapport au coefficient 4}: de Debye-Hückel et qu'il est. 
susceptible d’avoir des valeurs supérieures à l’unité. En eïfet, lors- 
que la concentration de la solution augmente, az va décroissant 
(ax << 1), ce qui fait augmenter le second terme d’addition. De 
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même, puisque l’on a généralement n, => v, le numérateur du troisiè- 
me terme d’addition doit diminuer avec l’accroissement de v à 
constance de s, et le dénominateur doit augmenter, de sorte que le 
troisième terme d’addition doit aller croissant, tout en demeurant 
positif en permanence. 

Afin de pouvoir procéder aux calculs, il est utile de faire subir 
à l'équation (3.29) quelques transformations. Si l’on prend en con- 


Q # Q | 000 A Lé Q 
sidération que s — Min” °Ù M. est la masse moléculaire du solvant, 


et m, la molalité de la solution, on aura 


VMim nhMim 


S+V— np ES S ss . 1000 1000 
PAL de PP RE RE PAGE SEL IN 
S+V ii? 14 NVMi,m 

s 10010 


En même temps, wf+ = mf+(l + 0,001vM1 m), et l’on peut donc 
écrire, au lieu de (3.28), 


In,f+—=Ilny fe — À In ax — In [1+0,001M1 (v—nx) m) 


lg pue AV + lg ar, — lg [1 +0,001W x (v—n}) m|, (3.30) 


si l’on substitue à In ,;,/4 sa valeur selon Debye et Hückel. L’équa- 
tion (3.30) comporte deux paramètres : la taille moyenne a des ions 
solvatés et le nombre de solvatation n, de l’électrolyte. La théorie 
de Debye-Hückel prévoit que les constantes diélectriques de la solu- 
tion et du solvant sont égales ; or, une telle hypothèse est contraire 
à la réalité. Robinson et Stokes partaient d’une hypothèse analogue, 
mais dans leur théorie elle est plus justifiée, étant donné que la 
variation la plus importante de la constante diélectrique intervient 
dans la première couche de solvatation qui est considérée en l’occur- 
rence comme une partie intégrante du soluté. La déduction de l’équa- 
tion (3.29) implique en outre que le nombre de solvatation ne varie 
pas avec la concentration; cette hypothèse peut compromettre la 
convergence de la théorie et de l’expérience. La vérification de (3.29) 
a pourtant montré que cette équation s’accorde bien avec l’expé- 
rience même pour le domaine de concentration, où la notion d’atmos- 
phère ionique est dénuée de sens physique. Le résultat ainsi obtenu 
doit être attribué au fait que l'équation (3.30) comporte deux cons- 
tantes dont les valeurs sont déterminées par voie expérimentale. 

Izmaïlov et coll. ont amélioré (1955-1957) la formule de Robin- 
son et Stokes, en prenant en considération l'éventualité d’une disso- 
Ciation incomplète et d’une association d'ions, et ils ont obtenu une 
meilleure convergence avec l'expérience (y compris pour les solu- 
tions non aqueuses). En s'inspirant de la théorie de l’hydratation 
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développée par Samoïlov, Solovkine a déduit (1961) une équation 
pour les coefficients d’activité, laquelle tient compte de l'interaction 
des ions d'’électrolyte avec le solvant. Elle est en parfait accord avec 
les données relatives aux électrolytes mono-monovalents. 


3.4. Théorie protolytique des acides et des bases 
3.4.1. PRINCIPES FONDAMENTAUX DE LA THÉORIE DE BRÜNSTED 


Pour autant que l’on sache, la théorie d’Arrhenius a donné nais- 
sance à des conceptions dualistes sur la nature des acides et des bases, 
selon lesquelles l’ion hydrogène (proton) est considéré comme le 
véhicule de propriétés acides, et l’ion oxhydrile, comme le véhicule 
de propriétés basiques. Conformément à cette théorie, on appelle 
acides les composés fournissant par dissociation des ions hydrogène ; 
on appelle bases les composés fournissant par dissociation des ions 
oxhydrile. Les ions hydrogène sont considérés comme des porteurs 
des propriétés catalytiques des acides, et les ions oxhydrile comme 
ceux des propriétés catalytiques des bases. 

L'activité catalytique est d’ailleurs considérée dans cette théorie 
comme une des particularités les plus importantes des acides et des 
bases. La mesure de la vitesse des réactions catalytiques telles que 
la mutation du glucose, c.-à-d. la conversion de l’a-glucose en un 
mélange équilibré d’a-glucose et de B-glucose 


a-glucose — a«-glucose + B-glucose 


a même été utilisée en tant que méthode de détermination de la con- 
centration en ions hydrogène. Toutefois, de nombreuses recherches 
ont mis en évidence que le pouvoir catalytique n’est pas l’apanage 
des ions hydrogène ou oxhydrile. La fonction de catalyseur peut 
être aussi bien remplie par des acides et bases non ionisés, des anions 
d'acides, des dérivés de l’aniline et par d’autres composés. Il s’ensuit 
que si l’on considère l’activité catalytique comme le caractère dis- 
tinctif d’un acide ou d’une base, leur définition devra être révisée. 
On ne saurait considérer les ions hydrogène et oxhydrile comme étant 
les uniques porteurs des propriétés acides et basiques. 

La nécessité d’une révision de la théorie des acides et des bases 
due à Arrhenius est devenue encore plus évidente après la décou- 
verte du phénomène de solvatation ionique, surtout lorsque l’on 
a connu les effets énergétiques liés à ce phénomène. En effet, l'énergie 
d'hydratation chimique d’un ion hydrogène se chiffre à environ 
260 kcal/ion-g, dont 160 à 180 kcal reviennent à la formation d’un 
ion hydroxonium, c.-à-d. à la réaction 


H + +- H,0 = H,0*+ 
Etant donné que 
_AG=RTME, (3.31) 
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ES 


où À est la constante d'équilibre pour la réaction de formation de 
l’ion hydroxonium 


K == dxx,0+ 
Z+4H,0 


on en déduit que, si l’on en juge d’après la valeur du potentiel ther- 
modynamique AG, le rapport entre les activités des ions hydroxonium 
et des ions hydrogène libres doit être, aux températures ordinaires, 
de l’ordre de 


4H,0+ = 10140. 


On constate donc que dans les solutions aqueuses les ions hydrogène 
libres sont pratiquement inexistants et, par voie de conséquence, 
ils ne peuvent être porteurs des propriétés acides. 

Une théorie des acides et des bases qui ne contredit ni le phéno- 
mène d'hydratation, ni les données récentes relatives à la catalyse 
acide et basique a été proposée à peu près simultanément par Brôn- 
sted et Lowry (1923). C’est Brôünsted qui a le plus considérablement 
contribué à l’élaboration de cette théorie, aussi porte-t-elle habi- 
tuellement son nom. 

La théorie de Brônsted définit l’acide comme un composé sus- 
ceptible de céder un proton dans des conditions données, et la base, 
comme un composé capable de le gagner dans des conditions don- 
nées : 

acide — base + proton (3.32) 


Cette théorie est moniste, car elle définit les acides et les bases en 
se guidant sur leur comportement vis-à-vis d’un critère commun 
qu'est le proton. Pour cette raison, elle est aussi appelée théorie 
protolytique des acides et des bases. 

Selon la théorie protolytique, la faculté d’un composé donné 
de faire office d'acide ou de base dépend des conditions concrètes 
de son existence. Le composé considéré peut, dans telles condi- 
tions, remplir la fonction de donneur de protons et être un acide, 
et dans telles autres, devenir leur accepteur, c.-à-d. être une base. 
Si une particule quelconque perd son proton, autrement dit si elle 
manifeste les propriétés d’un acide, ce proton devra nécessairement 
être gagné par une autre particule qui jouera de la sorte le rôle de 
base. Cette réaction étant dans une certaine mesure réversible, le 
résidu de la première particule, résultant de la perte du proton, 
doit jouir de certaines propriétés basiques. Il est susceptible de rega- 
gner le proton en le reprenant à la particule sur laquelle il s’est pré- 
cédemment fixé, cette dernière devant de ce fait posséder certaines 
propriétés acides. Etant donné que dans les solutions il n’existe point 
de protons libres, deux paires d’acides et de bases mutuellement liés 
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doivent intervenir dans un équilibre acide-base : 


acide, + base, — base, + acide, (3.33) 


Cette équation générale de l’équilibre acide-base rappelle * l’équa- 
tion d’une réaction d’oxydo-réduction 


réducteur, Fe oxydant, — oxydant, + réducteur, 


où les propriétés d’oxydo-réduction sont liées à la faculté des com- 
posés de céder ou de gagner un électron. Ainsi, dans la réaction 


Cu* + Feÿ* — Cu?2* + Fe2* 


un électron passe des ions cuivreux aux ions ferriques. Les ions 
cuivre monovalent seront donc réducteurs, et les ions fer trivalent, 
oxydants. En raison de la réversibilité de la réaction, les électrons 
peuvent passer des ions ferreux aux ions cuivriques, de sorte que les 
ions fer divalent joueront le rôle de réducteur, et les ions cuivre 
divalent, le rôle d’oxydant. 

Les deux paires acide-base assurant l'équilibre sont appelées 
paires acide-base correspondants ou conjugués 


acide, + base, — base, + acide, 
HCI + H,0 — CI + H,0* 
H,0 + NH, = OH + NH° 
HCI -L NH, = CI + NH? 
H,0* + OR — H,0 + H,0 


Selon la théorie de Brônsted, les acides et les bases peuvent donc 
être représentés par des molécules non dissociées (telles HCI et 
NH), par des ions positifs et négatifs (tels NH? et Cl”). 

Les notions d’« acide » et de « base » ont un caractère relatif et 
ne se justifient que dans certaines conditions concrètes. Un même 
composé peut être, suivant la nature du solvant, soit un acide, soit 
une base. Ainsi, par exemple, l’eau joue le rôle d’acide en solution 
ammoniacale, et le rôle de base dans une solution aqueuse de chlorure 
d'hydrogène. La force relative des acides et des bases varie elle aussi 
en fonction de la nature du solvant. Si l'on utilise comme solvant 
l'acide acétique, dont les propriétés basiques sont plus faiblement 
marquées par rapport à l’eau, on constatera que les acides miné- 
raux entièrement dissociés dans les solutions aqueuses seront de fai- 
bles électrolytes au sein de l’acide acétique. Leur dissociation dans 


* Cette analogie est essentiellement due au fait que les protons, de même 
que les électrons (mais dans une mesure beaucoup plus faible, parce qu’ils sont 
plus lourds), présentent une grande mobilité et sont susceptibles de passer d’une 
particule (acide) à une autre (base). 
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l'acide acétique 
HA + CH;COOH — A7 + CH;COOHS 
acide, + base, — base, + acide, 


sera incomplète, et la constante de dissociation dépendra de ls 
nature de l’acide. Dans l'acide acétique utilisé comme solvant la 
force des acides minéraux va décroissant dans la série suivante: 


HCIO, > HI > H,$0, > HCI > HNO; 


Par contre, dans l’ammoniac liquide, qui est une base plus forte 
que l’eau, on constate que même les acides, notamment l’acide acé- 
tique, se trouvent quasi totalement dissociés : 


CH3COOH + NH; = CH,C00- + NH 
acide, + base, — base, + acide, 


L'acide acétique est un solvant différenciateur, et l’ammoniac, 
de même que l’eau, un solvant niveleur par rapport aux acides. 
L'effet qu'ils produisent sur la dissociation des bases sera inverse. 
Dans les solvants aprotiques, tel le benzène, les acides et les bases 
seront à l’état non dissocié. Toutefois, s'ils sont présents ensemble, 


D! 


ils peuvent donner lieu à une réaction acide-base. 


3.4.2. ÉQUATIONS DE BRÔNSTED 


En s'inspirant de la théorie protolytique, on a déduit des équa- 
tions permettant de donner une caractéristique quantitative de la 
force des acides et des bases et d'établir le rapport entre cette force 
et les propriétés catalytiques de ces derniers. 


3.4.2.1. Constante d’équilibre protolytique et sa dépendance vis-à-vis 
de la nature du solvant 


L'interaction protolytique d’un acide HA avec un solvant L 
est traduite par l'équation 


HA+L=—A +LH*+ (3.34) 


à laquelle correspond une constante d’équilibre protolytique (cons- 
tante de protolyse) Kxar qui sert de mesure de la force de l’acide 
dans le solvant L: 
a’ = ’ 
Him ee (3.35) 


LA 


CHAUL 


>: 


Dans (3.35) les activités a’ sont rapportées à une solution infi- 
niment diluée dans le solvant considéré. 
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L'équilibre acide-base peut être représenté comme la superpo- 
sition de deux réactions 


HA = H* + A- (3.36) 
et 
| H* + 10 = LH* (3.37) 
possédant chacune sa propre constante d’équilibre acide 
A rer (3.38) 
HA 
et 
Krp=-Ute., (3.39) 
HA+ 


(3.40) 


Pour expliquer l'influence qu'exerce la nature du solvant sur 
les réactions de protolyse et sur la force des acides, Brônsted choisit 
comme milieu standard un certain solvant hypothétique à constante 
diélectrique infiniment grande D — , pour lequel, au lieu des cons- 
tantes Xma et Krm+, il faut utiliser d’autres constantes, à savoir 
les constantes d’acidité propre 


Kpa == HA à, (3.41) 
HA 

Ke = (3.42) 
ALH+ 


qui ne dépendent pas de la nature du milieu. Les activités a° dans 
un milieu à D — sont égales aux activités a” dans un milieu à D 
donnée, multipliées par les coefficients d'activité dans le solvant 
considéré, qui sont rapportés aux coefficients caractéristiques du 
milieu standard : 


a —=a"fo. (3.43) 


La grandeur fo est définie comme la variation de l'énergie d’in- 
teraction, résultant du passage du milieu standard au milieu con- 
sidéré. L'énergie d'interaction est d’ailleurs évaluée d’après la 
formule de Born: 

252 272 2,2 
e2z2N À ez2N À (1 ——) e2z2N À (3.44) 


RÉ ta era EVA 
Bf0 —RT — 2RTr — 2RTr "D } — 2DRTr ? 


La combinaison de (3.40), (3.41), (3.42), (3.43) et (3.44) fournit 
l'équation de Brôünsted traduisant la force d’un acide en tant que 
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fonction des acidités propres, des charges de l’acide zx4 et des ions 
lyonium zLu+, des rayons des anions de l’acide rA4- et du solvant 
ru, ainsi que de la permittivité diélectrique du milieu 


do) 
KyxA e2N A 


2Zrr à — 1 2Zr re — 1 
lg Kpag = 1g |, (3.45) 
lé E 2,3: DRT ) 


T À TL 


Il ressort de (3.45) jque] la force d'un acide Xwax, est d'autant 


plus élevée que le rapport Kña/Kiu+ est plus grand, c.-à-d. qu’elle 
croît avec l'augmentation de l’acidité propre de HA et avec le 
décroissement de l’acidité propre de LH*. Le caractère de l'influence 
qu'’exerce la constante diélectrique sur Xrxar dépend de la charge 
de l’acide HA. C’est ainsi que pour la réaction 


HCI + H,0 = Ci- + H,0* 
OÙ Zxa = 0 et 21u+ = +1] si ra- = r1, ='r, l'équation (3.45) 
est simplifiée et donne 


K7 2N 
CT HA € À 
11g KyHAL = 1g FE 7 2,8DRTr ” (3.46) 


La grandeur Kxax doit! en l'occurrence diminuer avec l’accrois- 
sement de la constante diélectrique du solvant. 

Si la fonction de l’acide de Brônsted HA est remplie par un cation, 
comme c’est le cas de la réaction 


Hi-LHL0= NH, + H,0* 


on aura 
ZA = +1, zLu+= +1 
et 
lg KHaz = le © FR (3.47) 
CPu+ 


<.-à-d. que Xxax ne dépendra que du rapport des propriétés acides 
de HA et LH*, et non point de la constante diélectrique du milieu. 
Si le système des acides conjugués reste invarié, la constante d’équi- 
libre protolytique ne devra dépendre ni de la composition du milieu, 
ni de sa constante diélectrique. Aïnsi, dans un solvant mixte eau- 
alcool, l’acide conjugué LH* sera représenté, quelles que soient les 
teneurs relatives en constituants, par l'ion H,0*, car les propriétés 
basiques de l’eau sont plus marquées que celles de l’alcool, et partant 


KF A 


lg Xyaz = Ig : 
Hs0+ 


Pour un certain nombre d'acides et de solvants, ces conséquences 
tirées de l'équation (3.44) sont en accord qualitatif avec l’expé- 
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rience. En même temps, l'équation de Brôünsted ne peut servir de base 
satisfaisante pour des calculs quantitatifs à cause de plusieurs admis- 
sions qu'on avait faites afin.de simplifier. Ja déduction de cette équa- 
tion. Ainsi, la nature du solvant n'est caractérisée que par la valeur 
de la constante diélectrique, la nature de l’acide, par la valeur de sa 
charge seulement, l° énergie de l'interaction entre particules se ramène 
au terme d’ addition qui la représente dans l'équation de Born, etc. 
En outre, les rapports quantitatifs obtenus par Brünsted reflètent 
ses conceptions de l'équilibre acide-base. Ces conceptions s'avèrent 
elles aussi simplifiées. Elles postulent notamment l'intégralité du 
transfert de proton, font abstraction du rôle que joùe la liaison hyd- 
rogène dans les phénomènes de protolyse, de l’éventualité d’une 
interaction chimique qui ne se ramène pas à un transfert de proton, 
etc. Des recherches réalisées par la suite par Lewis, Oussanovitch, 
Izmaïlov et plusieurs autres savants ont permis de remédier à quel- 
ques-uns de ces défauts. 


3.4.2.2. Influence de la force ionique d’une solution sur la vitesse 
des réactions ioniques 


Il y a lieu de noter que; non seulement l'équilibre, mais aussi 
la cinétique des réactions mettant en jeu des ions dépend des coeïti- 
cients d’activité et par conséquent de la force ionique de la solution. 

Brônsted a sup posé que les réactions ioniques passent par un stade 
de formation d'un complexe intermédiaire portant une charge, dont 
la décomposition ultérieure fournit les produits finals de la réaction 


A’A+RBB=RR->produits de la réactionÿ. 


La charge zR du complexe R est égale à la somme des charges des 
particules réagissantes z4 et zB; considérées avec leurs signes. 

La vitesse de la réaction, qu'on supposera déterminée par le stade 
de décomposition du complexe (stade modérateur), pourra alors 
s’écrire : 


Vr=—= KkrCR. (3.48) 


Le complexe est en équilibre avec les ions initiaux, et sa con- 
centration peut être trouvée à partir de la constante d’ équilibre : 


cR_,_ÎR (3.49) 


__ cACB JAfB° 


La substitution de la valeur trouvée de cr dans l’équation traduisant 
la vitesse de la réaction donne 


fAfB 


ÎR 


faAfB 
ÎR 


v = kRKCaCR — koCACB 


8&—0232 
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ou 


U  _1 1, JAÏB 
ee ÎR 


et, sous forme logarithmique, 
lg = lg k+lg 8e, (3.50) 


où kQ est la constante de vitesse à f4 — fp — fr — 1, c.-à-d. lorsque 
les forces d'interaction sont nulles (ou bien lorsque la force ionique 
est égale à zéro). 

Les coefficients d'activité peuvent être soit établis par voie expé- 
rimentale, soit être présentés sous forme de fonction de la force ioni- 
que. Ainsi, pour des solutions suffisamment diluées, où la loi limite 
de Debye-Hückel est valable, on a 


1g fa= —2h VTT, 
lg fe —28h VT, 
1g fr= —(za+28) RVJ 
et au lieu de (3.50) on peut écrire. 
lg & = I1g ko + za282hV J. (3.51) 


Il ressort de (3.51) que si une seule des particules réagissantes 
n’est pas chargée (z1 ou 28 est égale à zéro), la variation de la force 
ionique n'influera pas sur la valeur de la constante de vitesse de la 
réaction. Si les particules réagissantes ont des charges de même 
signe, la vitesse de la réaction ira croissant avec l'augmentation de 
la force ionique (effet catalytique positif), et si les charges ont des 
signes contraires, elle accusera un déclin (effet catalytique négatif). 
L'équation (3.51) permet donc de présager la variation de la vitesse 
de la réaction en fonction de la force ionique si l’on connaît les 
charges des entités intervenant dans la réaction; elle permet égale- 
ment de trouver le signe et l’importance de la charge des particules 


réagissantes d’après le caractère de la relation 1g k — VJ. 


3.4.2.3. Relation entre la force d’un acide (d’une base) et 
la vitesse de la réaction qu’il (elle) catalyse 


Selon la théorie protolytique de Brônsted, l’action catalytique 
d’un acide A tient au fait qu’il peut céder son proton à un corps en 
cours de transformation chimique, et l’action catalytique d’une base 
Best due à son aptitude à gagner le proton perdu par le composé 
on réaction. Dans les deux cas, il y a formation d’un complexe inter- 
médiaire qui peut se transformer en produits finals de la réaction 
plus facilement que les corps de départ eux-mêmes. [1 est donc permis 
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de croire qu’une relation doit exister entre la constante d'équilibre 
acide Æ À, caractérisant la force de l’acide *, d’une part, et la cons- 
tante de vitesse kA de la réaction qu'il ‘catalyse, d'autre part. 
Brônsted a traduit cette relation sous forme d’une équation 


ka const X4, (3.52) 


où &æ — un certain facteur supérieur à zéro et inférieur à l'unité. 
Une équation analogue est également valable pour la catalyse par 
les bases 


kg = const K£, (3.53) 


où kp — la constante de vitesse de la réaction. catalysée par les bases 

Kg = la constante d’ionisation (de fixation du proton) de la base 

correspondante. 

Les équations (3.52) et (3.53), appelées, tout comme (3.45) et 
(3.51), équations de Brünsted, s'accordent parfaitement avec l’expé- 
rience et présentent un grand intérêt. Elles traduisent la relation 
entre les caractéristiques thermodynamiques (constantes d’équi- 
libre ÆA ou KB) et les caractéristiques cinétiques (constantes de 
vitesse kA ou kg) de la réaction. 

En partant des équations de Brônsted, on peut conclure que la 
variation de l’énergie d’activation d’une réaction à une autre dans 
une série de réactions analogues doit s’effectuer parallèlement à la 
variation du potentiel isobare. En effet, la constante d'équilibre 
de la réaction considérée peut être traduite par l'intermédiaire de 
la variation du potentiel isobare standard 


—\G = RT In K 


et en même temps la constante de vitesse de la réaction catalysée 


est liée d’une façon exponentielle à son énergie d'activation w, 


a 


k=conste RT 
ou 
—u, —= const + ÀT Ink. 
* Pour un solvant donné L on peut utiliser, au lieu de la constante de pro- 
tolyse 
TA-LH+ 
GHAQL 

la constante de dissociation de l’acide KA: 


KyHAL= 


&A—€@ + 
KA == ATCLH 
AH A 


8 
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inc uv 


Pour deux acides A; et A, catalysant une même réaction on peut 
écrire 


— AG, = RT ln K4,, 
— AG; =RT in K4, 
el 
— Us = COnSt + ÀT In k4,, 
— Ua, = CONSt + RAT In k4,, 
ce qui donne, compte tenu de (3.52), 
Aus —= œA (AG), (3.54) 


c.-à-d. que la variation de l'énergie d’' activation constitue une cer- 
taine fraction de celle du potentiel isobare. 

En recourant à une certaine simplification, on peut substituer 
AH à la variation du Donne thermodynamique dans l'équation 
(3:54) : 

Au, = GA (AH) 


ou bien. on peut Ja remplacer par l'effet thermique de. la réaction 
sous pression constante : 

Au, = — aAQ.. 
I1 découle de cette dernière équation que l’augmentation de l'effet 


thermique dans une série de réactions analogues donne lieu à-un 
décroissement de l'énergie d’ activation. 


PARTIE II 


PHÉNOMÈNES DE DÉSÉQUILIBRE INTER VENANT 
‘” DANS LES SOLUTIONS D'ÉLECTROLYTES 


Une solution d’électrolyte est en équilibre si dans toutes ses 
régions suffisamment grandes devant les dimensions des ions, tous 
les facteurs intensifs ont une même valeur. En d’autres termes, la 
condition de l'équilibre consiste dans l’absénce de gradients ‘des 
facteurs intensifs. Pour remplir cette condition, il est nécessaire que 

1° la température de la solution soit égale dans toutés ses régions 
(T = const, dT/dx = 0); 

20 la pression (ou la densité) de la solution soit constante (P — 

— const, dPldx — =; 0); 

3° iln’y ait pas de différence de potentiels entre les différentes 
zones de la solution (1 — const, db/dx = 0); 

4 le potentiel chimique de la solution soit le même dans diffé- 
rentes zones (U — const, du/dx — 0), ou bien, si l’on prend en con- 
sidération que u est fonction de l’activité (de la. concentration), 
a = const, da/dx — 0 [(c — const, de/dx = 0)]. 

si une seule des conditions énumérées n’est pas remplie, le sys- 
tème deviendra le siège de phénomènes de diffusion thermique, de 
migration, de conductibilité électrique ou de diffusion moléculaire, 
la conséquence en étant la disparition du gradient en question et 
l'établissement d’un équilibre. La conductibilité électrique a pour 
cause un gradient du champ électrique d/dx, la diffusion molécu- 
laire, un gradient du potentiel chimique ou, pour simplifier, un 
gradient de concentration dc/dx. Etant donné que dans les solutions 
d’électrolytes il y a diffusion d'ions, c.-à-d. de: particules chargées 
dont les vitesses de mouvement sont inégales, la diffusion doit 
dans ce cas subir l'effet combiné des gradients de concentration 
ct de potentiel. Sous ce rapport, la diffusion est un phénomène plus 
complexe que la conductibilité électrique. 


CHAPITRE IV 


CONDUCTIBILITÉ ÉLECTRIQUE DES SOLUTIONS 
D'ÉLECTROLYTES 


4.1. Notions fondamentales 


Suivant la nature et la valeur de la conductibilité électrique, 
toutes les substances peuvent être divisées conventionnellement en 
cinq groupes. 

49 Corps non conducteurs ou isolants. On n’y observe pas de cir- 
culation de courant même si l’on y applique des champs électriques 
d’une intensité très élevée. On classe habituellement parmi les 
isolants les matières dont la résistivité (résistance spécifique) p est 
supérieure à 10° ohm-cm. 

2° Conducteurs de première espèce (de première classe) ou corps 
conducteurs d'électrons. Ils englobent les métaux, des matières car- 
bonées et certains oxydes. Le passage du courant dans les conducteurs 
de première espèce est assuré par les électrons. La résistivité o des 
conducteurs de première espèce est comprise entre 410$ et 
10% ohm:cm, le coefficient de température de conductibilité 
électrique est négatif, c.-à-d. qu'avec l’élévation de température la 
conductibilité électrique baisse. 

3 Semiconducteurs. Ce sont les corps (certains corps intermé- 
diaires entre les métaux et les métalloïdes, substances intermé- 
talliques, sels, composés organiques) dans lesquels le courant élec- 
trique circule à la faveur des électrons et des trous. Les valeurs de 
leur conductibilité électrique les placent entre les isolants et les 
métaux, alors que leur p varie dans de larges limites allant de 105 
à 1405 ohm-em. Le coefficient de température de conductibilité 
électrique des semiconducteurs est positif. 

4° Conducteurs de seconde espèce (de seconde classe) ou conducteurs 
ioniques, qui sont des corps dans lesquels le passage du courant élec- 
trique est assuré par les ions. On classe parmi ces corps de nombreux 
sels solides (105 < P < 105 ohm-:cm), les substances fondues dis- 
sociées en ions (107 << p << 10 ohm-:cm) et les solutions d’électro- 
lytes (1/n 10 £ p < 106 ohm-cm). Le coefficient de température 
de conductibilité électrique des conducteurs ioniques est positif. 

5° Conducteurs mixtes, qui sont des corps alliant la conductibilité 
électronique à la conductibilité ionique et dont l’exemple type est 
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donné par les solutions de métaux alcalins et alcalino-terreux dans 
l’ammoniac liquide et par certains sels solides. La valeur de leur 
conductibilité électrique ainsi que le signe du coefficient de tempé- 
rature de conductibilité dépendent de la composition du conducteur 
(à savoir des proportions des composantes électronique et ionique) 
et de la température, en variant à partir des valeurs caractéristiques 
des conducteurs purement ioniques jusqu'aux valeurs propres aux 
métaux. 

Nous envisagerons dans ce qui suit les conducteurs ioniques de 
préférence — les solutions d’électrolytes — , et nous nous bornerons 
à un tour d'horizon de certains autres groupes de conducteurs. 

La conductibilité (conduction) électrique d’un électrolyte est. 
présentée soit comme la conductibilité spécifique (conductivité) %, 
soit comme la conductance équivalente (molaire) À. 

La conductivité correspond à la conductibilité électrique d'une 
couche d’électrolyte comprise entre deux faces opposées d’un cube 
aux arêtes de 1 cm. Elle est l'inverse de la résistivité o d’une solu- 
tion et se mesure en ohm”!.cm- 


He 

La conductance équivalente (molaire) À n’est autre que la conduc- 
tibilité d’une couche--d' électrolyte de 1 cm d'épaisseur, comprise 
entre deux électrodes identiques d’une surface telle que le volume 
d’électrolyte enfermé entre elles contienne un équivalent-gramme 
(une molécule-gramme) de soluté. Il existe entre la conductance 
équivalente et la conductivité les relations suivantes : 


i=* et = 


Âm = — et Âm—%XV (4.1) 


où c — la concentration de l'électrolyte en Eqg-g/ml (ou mole/ml) 

Ÿ = le volume de la solution d’électrolyte contenant, pour la 
concentration c considérée, une mole de soluté ; la dimen- 
sion de À est de ohm”!.cm?. 

Les électrolytes sont des conducteurs de seconde classe ; le pas- 

sage du courant électrique y est assuré par les ions, aussi la conduc- 

tibilité électrique des électrolytes est-elle fonction des charges des 

ions, de la vitesse de leur migration, etc. 

Soit une solution d'électrolyte placée entre deux électrodes 
(fig. 10) et qui possède une aire de section égale à Q. Supposons en 
outre que / soit la distance entre deux points au sein de la solution 
d’électrolyte, dans le voisinage immédiat de la surface des électrodes, 
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et Av, la chute de potentiel sur cette longueur /. Il doit alors exister 
dans la solution d'électrolyte :un gradient de champ 4%”: 
/ ù A , 
v=-P-+, (4:2) 
Si la charge d’un ion à est égale à g;, il subira l’action d’ une force 
électrique . e1ÿ; : 


ayi= qi. ‘.(43) 


Poussé par cette force, l'ion se met en mouvement à une certaine 
vitesse v, dans une direction parallèle au champ électrique. Etant 


Fig. 10. Passage du courant à travers les solutions électrolytiques (schéma) 


donné que le mouvement s'effectue dans un milieu possédant une 
certaine viscosité, il devra nécessairement engendrer une force de 
frottement fry; : 


trUi = trhivi, (4.4) 


Où frk; — le coefficient de frottement. 

Sous l’effet combiné des deux forces (jusqu’au moment où elles 
seront mutuellement compensées), l’ion doit se déplacer avec une 
certaine accélération a; qui est fonction de sa masse m;: 


Midi = Qi" —trAiVi. (4.5) 
Compte tenu de ce que 
ne dv; . dx 
di = pr OÙ dj— THE » (4.6) 


où Z est le temps, on peut obtenir à l’issue de quelques transforma- 
tions l'expression suivante au lieu de (4.5) 


gu'dr = ma da + she de (4.7) 
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OU. 
qiŸ dx = d ES mivi ] + tri: dx. (4.8} 


Ainsi, la- force électrique, d’une part, -confère à l'ion une cer- 
taine énergie cinétique d (1/2m;v?) qui le déplace dans la direction 
du chap et, de l’autre, surmonte le frottement ;.k;v; dx qui s’op- 
pose à ce déplacement. : hr 

A partir de (4.5), par substitution dans cette ation de la valeur 
de a; tirée de (4.6), suivie de l’intégration, on peut trouver l’équa- 
tion du-mouvement d’un ion dans un champ électrique : 


mu 
Di = LV (1e di | : (4.9} 


trki 


Le coefficient de frottement interne étant, en valeur absolue, 
nettement supérieur à la masse de l'ion (#k; © m:;), il en résulte 


_fr it 


qu’au bout d’un court laps de temps 7 la valeur dee "i devien- 


dra notablement inférieure à l'unité, donc on pourra la négliger. 


« 


L’iôn se déplacera à une vitesse constante 
— _ . 


La substitution à 9;, dans en (4.10), du produit Z,e pour les 
ions: positifs et z_e pour les ions négatifs donne les expressions sui- 
vantes pour la vitesse de migration des cations v, et des anions v_ 


__ 2r6 AY 316 dd, 4.11} 

F trk+ l Hu tr£+ dx ( d } 

___ ze Aÿ ze dv 

FE pie dt SE 

A 
Pou + — 4, on a 

V, = =V et v———p 4,13 

Ÿ  trk4 " | TT fre ne ( | } 


où v= et v° sont les vitesses de migration des ions dans le milieu 
considéré pour un gradient de. champ égal à l'unité. Elles s appellent 
vitesses absolues de migration des ions et se mesurent en em?-V-!.s-1. 
Il est évident que 


=+aS. (4.14) 
La capacité des solutions d'électrolytes de transporter le courant 


électrique, autrement dit leur conductibilité électrique, est liée 
à la migration des ions sous l’effet du champ électrique. Etant donné 
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que les ions positifs et les ions négatifs se déplacent dans les sens 
contraires, on a 


T=1,; +1. (4.15) 
où I = le courant total, passant à travers la solution, 
I, et 1_ — les composantes du courant total, qui se rapportent 


aux cations et aux anions respectivement. 

Si l’on choisit, à l'intérieur de la solution d’électrolyte, une certaine 
frontière imaginaire AA (fig. 10) ayant une aire de section Q, l’inten- 
sité du courant sera égale au nombre des charges positives et néga- 
tives franchissant cette frontière par unité de temps. En une seconde, 
cette frontière est franchie par la totalité des ions disposés, par rap- 
port à celle-ci, à une distance numériquement égale ou inférieure 
à leur vitesse de migration. Il s’agit donc de l’ensemble des particu- 
les contenues dans un volume v;@ :] 


I,=nQ0 2, (4.16) 

et 
In Qu ze, (417) 
où n+ et n_ — les nombres de cations et d’'anions contenus dans 


4 ml de la solution. 
On en déduit que 


I=1,+1=0e (nav +n_z n°). (4.18) 


Pour un électrolyte binaire, à dilution infinie, on peut admettre 
que &œ — 1, z; —z_—2z et n,; = n_—n (n étant le nombre de 
molécules d'’électrolyte contenues dans 4 ml de la solution) et sim- 
plifier l'équation (4.18) en la mettant sous la forme 


II, + 1 = n2eQ (v%, +v°) 2%, (4.19) 


La multiplication et la division du troisième membre de l'équation 
{4.19) par le nombre d’Avogadro N, donne 


(4.20) 


A 
I=1,+ = 0c2FQ (0% +2), 
où c — n/N, est la concentration de l’électrolyte en mole-l-*. 
Les vitesses de migration v°. et v° des ions étant très faibles, on a 
recours en électrochimie à des grandeurs qui sont F fois supérieures. 
Elles sont appelées mobilités ioniques ou conductibilités ioniques 


F4 et A — Fu. (4.21) 
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En substituant aux mobilités ioniques À} et À2 les vitesses 0! 
et v°, dans l’équation (4.20), on pourra écrire 


I=1,+1.= 2 (À +2) (4.29) 


ou bien, lorsque à = 1, 
II, += a2Q (19 + A) ST, (4.23) 


En procédant de la sorte pour les courants électriques transportés 
par les cations et les anions, on a 


I,=az,cQn SP (4.24) 
et 
T_—= az_cQ° (4.25) 


Les équations (4.18) et (4.23) traduisent l'intensité du courant 
par la concentration de l’électrolyte, son degré de dissociation, ainsi 
que par les charges et les mobilités des ions résultant de cette disso- 
ciation. 

La loi d'Ohm 

A = RI 


et l'équation (4.23) permettent de déduire l’expression suivante pour 
la résistance RÀ d’une solution: 


l 


Ra TA (2F80) 
Etant donné que R — P+: où p est la résistivité, on a 
a (4.27) 
"TC EUR 
{ 
Puisque p — 7 On a 
= œzc (AU + AL), (4.28) 
et compte tenu de ce que À — _ , on peut écrire * 
à = a (9 LA) ho, (4.29) 


* Etant donné que la valeur expérimentale de la conductivité x comporte la 
conductibilité électrique propre du‘solvant, il faut, en procédant au calcul de la 
EE équivalente À, utiliser la valeur de x corrigée compte tenu de cet 
eltet. 
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DS 


où À9 est la conductance équivalente à concentration nulle ou, ce qui 
revient au même, à dilution infinie (A9 = 

La confrontation des équations (4.23) et (&. 29) met en évidence 
que la conductance équivalente correspond à ‘une quantité d’élec- 
tricité transportée par À Eg-g en 15 (et qui n’est autre que l'intensité 
du courant) à travers une section transversale de 1 cm°, le gradient 
de. champ étant de 1 V/cm. 

Dans certains càs, il s’avère nécessairé de connaître la fraction 
de courant transportée par chaque espèce ionique séparément, autre- 
ment dit ce qu'on appelle nombre de transport des ions positifs et, 
négatifs. 

Dans les équations 


= + (4.30) 
et _ 
1 

= (4.31) 

t, et t. — les nombres de transport. des : ions positifs et: négatifs 


respectivement. 
La substitution dans les équations (4.30) et (4.31) des valeurs de 1, 
1. et TI_ tirées de (4.23) à (4.25) permet de trouver des expressions 
pour les nombres de transport d'un électrolyte binaire par l’inter- 
médiaire des mobilités ioniques 


ae 
res (4.32) 
et 
CE | 
BTE TS (4.33) 
Ici 
a (4.34) 


Pour tout électrolyte ainsi que pour les solutions contenant 
plusieurs électrolytes, le nombre de transport de l’espèce ionique à 
est exprimable par l’équation 


ti +. (4.35) 


Dans ce cas 


Dti=i, (4.36) 


où l’addition s’effectue pour toutes les espèces ioniques. 
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4.2. Principes de la détermination expérimentale 
de la conductibilité électrique des solutions 
d’électrolytes 


4.2.1, MESURE DE LA CONDUCTIBILITÉ ÉLECTRIQUE DES SOLUTIONS 


La conductibilité électrique des solutions d’ électrolytes est 
généralement déterminée à l’aide d'un montage à pont utilisé pour 
la mesure de la résistance des conducteurs de première classe. Lors- 
qu'il s’agit des solutions d’électrolytes, on recourt à des ponts 
fonctionhant en courant alternatif, le passage d’un courant continu 
à travers les solutions entraînant de grossières erreurs dues à l’électro- 
lyse et à la polarisation. La nécessité de recourir à un courant alter- 
natif à une fréquence suffisamment haute (en vue d'éviter ces erreurs) 
rend le montage de mesure assez compliqué. Outre le pont, il com- 
porte un générateur de courant alternatif ainsi que des dispositifs 
spéciaux pour redresser le couränt avant qu'il passe à travers l’ap- 
pareil de zéro et pour compenser les effets de capacité. Les installa- 
tions. modernes pour la mesure de la conductibilité électrique des 
électrolytes, qui sont conçus de manière à tenir compte de toutes 
les particularités des conducteurs de seconde classe, permettent 
d'obtenir des résultats fiables. 


4.2.2. MÉTHODES DE DÉTERMINATION DES NOMBRES DE TRANSPORT 
ET DES MOBILITÉS JIONIQUES 


4.2.2.1, Méthode de Hittori 


Plusieurs méthodes ont été proposées pour la détermination des 
nombres de transport. La première d’entre elles fut celle élaborée 
par Hittorf et perfectionnée par la suite par Findlay, Kistiakovski 
et d’autres chercheurs. 

La méthode de Hittorf est fondée sur une équation générale des 
nombres de transport 


et met à profit le fait que le passage d’un courant continu dans un 
système électrochimique et la migration orientée des ions qui en 
résulte modifient la composition de la solution au voisinage des 
électrodes. Le nombre d'’équivalents-grammes transférés d’une 
espèce ionique donnée est en rapport avec la fraction de courant 
| FL 
ÆE 
où t est le terñnps pendant lequel le courant traverse le système. 
Le nombre total ,d’équivalents-grammes (faradays) d'électricité 


véhiculée par ces ions et peut être exprimé par une relation —À +, 
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transportés s'écrit de la même manière 


J T 
F (] 


L'équation traduisant le nombre de transport d’une espèce ionique 
donnée se mettra donc sous la forme 


Ti 
—_ T° __ nombre d’équivalents-grammes transférés du corps 4.328 
* + / 7 nombre de faradays ayant parcouru le système  * (4.58) 
F 


On peut trouver le nombre d'équivalents-grammes transportés du 
Corps par dosage en déterminant la variation de composition de la 
solution au voisinage de chacune des électrodes. La quantité totale 
d'électricité passée est déterminée à l’aide d’un coulomètre. 

Soit un système électrochimique 


Hg, K[KCIIK, Hg, 
—- 


traversé par un courant dans le sens indiqué par la flèche. L’électro- 
de de gauche fait office d’anode, celle de droite sert de cathode. 
Il se produit à l’anode la dissolution du potassium et le passage de 
ses ions dans la solution. Les ions potassium migrent vers la cathode 
et se déchargent à son contact avec formation d’amalgame. Les 
ions chlore, eux, cheminent de la cathode à l’anode, c.-à-d. dans 
le sens contraire à celui de migration des ions potassium. Le dépla- 
cement des deux espèces ioniques s’effectue conformément à leurs 
nombres de transport. Les phénomènes résultant du passage d’un 
faraday à travers le système peuvent être présentés schématiquement 
comme suit: 


Région anodique Région cathodique 
Réaction à l’électrode .’. K — K* Kt—K 
Transport . . . . . . . . —t,K++5t_ CI + t,Kt—1t_Cl- 
Sous forme globale . . . . —K+(1—6,)Kt+i CI +K—(1—4,) Kt—5 CI 
ou encore . . . . . . « . —K<+i Kt+i Cl +K—1: Kt—1:_CIl- 


puisque la solution ne contient qu' un électrolyte binaire mono- 
monovalent, pour lequel on peut écrire, conformément à l'équation 
(4.34), 

l— 1; = 6. 


Le schéma ci-dessus, que l’on appelle schéma des bilans d’électrode, 
fait ressortir qu’un faraday parcourant le système fait passer un ato- 
me-gramme de potassium de l’anode à la cathode, alors que la quan- 
tité de chlorure de potassium se voit augmenter de ?_ Eq-g au voi- 
sinage de l’anode pour diminuer de la même quantité dans la région 
cathodique. Si la concentration initiale en KCI a été c,, le volume 
de'l’anolyte V,, et le volume du catholyte, V,, il s'ensuit que les 
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concentrations dans la région anodique c, et dans la région cathodi- 
que c, *, à la suite du passage d’un faraday, seront respectivement. 


t_ Le, 
Ca = Co + et. Co, (4.39) 
d'où l’on déduit 
_—= Ac,;V, et t_— —Ac,v,. 
Si le nombre de faradays est égal à z, on aura 
= “ate et f_— = here. (4.40) 


‘Vu ce qui précède et conformément à l'équation (4.38), il faut 
connaître, pour déterminer les nombres de transport des ions selon 
la méthode de Hittorf, le nombre total de faradays passés et celui 
d’équivalents-grammes du corps transféré. 

En cas où l’on utilise une anode de platine insoluble au lieu 

à amalgame soluble 


de l’anode à 
Pt|KCIIK, Hg 
— 


on y verra se dégager du chlore et les balances d’électrode devront 
s'écrire de façon différente : 


Région anodique Région cathodique 


Réaction à l’électrode . . + . . . Gi- ++ CL K*—K 
Transports 45 a émis ele à à —t,Kt+5_ Cl +t,K+t—5 CI 
Sous forme globale . . . . . . . ie —i,KC1+ + CL —t KCI+K 


Ici la concentration du corps décroît aussi bien dans la région anodi- 
que que dans la région cathodique. Tout en conservant les valeurs 
anciennes, on peut alors écrire 


= — ete (4.41) 
et 
fe, (4.42) 
Etant donné que 
| t. +i —=1 


on peut déduire des expressions (4. 41) et (4.42) que 
| AcaVa eV ; 
(ee F En }=1 


"* Les volumes de l’anolyte et du catholyte sont supposés être supérieurs à 
celui de la couche de solution qui est le siège de la diffusion. 
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OU 


= —(AcV,+AcV,). 


On trouve les nombres de transport pour ce système sans avoir 
à recourir au coulomètre, mais en partant de données expérimenta- 
les relatives à la variation de la concentration en électrolÿyte dans 
les régions anodique et cathodique 
NéVa 
FT ar date EE) 
ct 
ee. AGVe 
= AcoaVa+ AceVe ” (4.44) 
Un choix judicieux des systèmes. électrochimiques apprôpriés per- 
met de déterminer les nombres de transport pour n’importe quels 
<lectrolytes. 


Méthode de la surface mobile. La deuxième méthode de détermi- 
nation des nombres de transport, qui a trouvé les plus larges appli- 
cations au cours des dernières années, est 
appelée méthode de la surface mobile. Elle 
consiste essentiellement à déterminer la dis- 
tance à laquelle se déplacera, pendant un 
laps de temps connu et sous l'effet d'un 
entre deux solutions possédant un ion com- 
mun. La limite de-séparation entre deux 
solutions est particulièrement nette lors- 
que l’une d'elles est colorée. Au cas où les 
deux solutions seraient incolores maïs au- 
raient des densités différentes, la limite de 
séparation sera perceptible grâce à la dif- 
férence de leurs indices de réfraction. Dans 
les. deux cas le déplacement de la limite 
de séparation est observé au microscope 
Fig. 11. Schéma de déter- à lecture. 

Honor . La figure 11 montre schématiquement 
hole do là te mo. la détermination par cette méthode de la 
bile mobilité des ions cadmium. Dès que l’on 

fait passer le courant (dans le sens indi- 

qué dans la figure 11), des ions cadmium 

apparaissent en solution et une limite de séparation se forme entre 
les solutions de chlorure de cadmium et d'acide chlorhydrique, cette 
limite se déplaçant vers le haut au fur et à mesure du passage du 
courant. Si, pendant. un temps t, la limite de séparation couvre une 
distance / équivalente au volume Ÿ — IQ, où & est la section trans- 
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versale du tube, le nombre d’équivalents-grammes transférés de 
CdCIL, sera égal à cV, où c est la concentration en CdCl,. Pour une 
intensité du courant J, la quantité d'électricité totale qui a franchi 
cette section sera de Zt/F faradays et, en conséquence, le nombre de 
transport de l’ion Cd?* sera égal à * 


=, (4.45) 


ce qui correspond à l'équation (4.38). 

La limite de séparation entre les solutions de CdCl, et de HCI 
continue à être assez distincte à cause des conductivités différentes 
des électrolytes. Dans le cas considéré, xx > Xcac, et ZRaca < 
<< LlRcac, ou bien 


2% 


(a <(s 


l | HCI 
c.-à-d. que le gradient de champ dans la solution de CdCl, est supé- 
rieur à celui qui s'établit dans la solution de HCIL. De ce fait, si par 
suite d’une interruption temporaire de courant des ions hydrogène, 
plus mobiles, s’introduisent dans la zone de CdCL,, ils devanceront 
sous l’effet d’un gradient de champ accru les ions Cd?*, plus lents, 
pour se retrouver dans la zone d'acide chlorhydrique. Par contre, 
si les ions Cd°* passent dans la zone d’acide chlorhydrique, leur 
vitesse décroîtra en raison d’un gradient de champ diminué. Ils 
seront en retard par rapport aux ions H* et se retrouveront dans 
la solution de chlorure de cadmium. Afin de rendre la limite de 
séparation plus nette, on choisit habituellement, au cours des expé- 
riences préliminaires, des concentrations optimales des solutions 
avoisinantes, qui assurent le maintien de ce qu’on appelle relation 
régulatrice de Kohlrausch 


) CdCloe ? 


où les indices FÆ et L se rapportent respectivement aux électrolytes 
donnant des ions rapides et lents, représentés en l'occurrence par la 
solution de HCI et de CdCl. 

Les données fournies par la méthode du déplacement du ménisque 
coïncident avec les données obtenues par la méthode de Hittorf **. 


Détermination des mobilités ioniques. Les données expérimen- 
tales relatives à la conductibilité électrique et aux nombres de 


D! 


transport peuvent être mises à profit pour le calcul des mobilités 


* Si, dans l'équation (4.45), on substitue la concentration de HCI à celle 
de CdCl,, on obtiendra le nombre de transport des ions hydrogène au sein de 
l’acide chlorhydrique. 

** Une troisième méthode de détermination de nombres de transport est 
fondée sur les mesures de la f.é.m. et sera envisagée plus loin (v. 8.2). 
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ioniques. L’équation (4.29) fait ressortir que pour un électrolyte 
mono-monovalent et en cas de dilution infinie, lorsque le degré de 
dissociation « est égal à l'unité, la conductance équivalente devient 
la somme des mobilités ioniques: 


Noo = À$ + A2. (4.46) 
Au lieu des équations (4.32) et (4.33), on peut écrire 
LH et =, (4.47) 


d’où il est facile de trouver, à partir de £ et À qui sont connus, 
les mobilités ioniques à dilution infinie. 

L’équation analogue à (4.47) est valable non seulement pour 
la dilution infinie, maïs, s’il s’agit des électrolytes binaires, égale- 
ment pour toute concentration c. On peut facilement s’en rendre 
compte en substituant dans (4.30) et (4.31) les valeurs des courants 


correspondants tirées de (4.23), (4.24) et (4.25). On a alors 


= et =, (4.48) 


où À; est la mobilité ionique dans une solution à concentration c. 


4.3. Données expérimentales relatives à la conductibilité 
électrique des solutions d’électrolytes 


4.8.1. INFLUENCE DES PROPRIÉTÉS DES ÉLECTROLYTES 
ET DE LA NATURE DU SOLVANT SUR LA CONDUCTIBILITÉ ÉLECTRIQUE 


La conductibilité électrique des solutions d’électrolytes dépend 
en premier lieu de la nature de l’électrolyte et du solvant. Si l’on 
compare entre elles les valeurs de la conductance équivalente mesurée 
en solutions aqueuses aux dilutions infiniment élevées, elle sera 
la plus grande dans le cas des acides, puis des bases et enfin des sels 
(Tableau 23). 


Tableau 23 


Conductances équivalentes de quelques-uns des électrolytes dans 
les solutions aqueuses infiniment diluées (à 25 °C) 


Electrolyte Ào Electrolyte À Electrolyte À oo 
H,S0;, 429,8 KOH 271,1 | KCI 149,9 
HCI 426,2 NH,OH 271,0 | KNO;: 145,0 


HNO; 421,2 | NaOH 247,8 NaCI 126,4 


| "| 
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L'influence exercée par la nature de l’électrolyte ou, plus préci- 
sément, par celle des ions constitutifs sera encore plus prononcée 
si l’on considère la série des mobilités ioniques correspondant elles 
aussi à une dilution infinie (Tableau 24). 


Tableau 24 
Mobilités ioniques en solutions aqueuses infiniment diluées (à 25 °C) 


Ion ry À! 29 Ion | Try A] 2$ Ion rs À | 0: 
Ag* 1,13 | 61,9 | F- 4,23 | 55,4 | 1/2Mn°?+ 0,74 | 53,1 
1/3A18+ 0:57.| 63.0 | 1/2Fe2+ 0:80 | 53,5 | Na* 0:98 | 50.1 
1/2Ba?+ 1,38 | 63,7 || 1/3Feë+ 0,67 | 68,0 | 1/2Ni?+ 0,74 | 54,1 
Br- 1,96 | 78,3 | H* — [349,0 | NHŸ — | 73,7 
1/2Ca2+ 1:04 | 59,5 | H,POz — |"36,0 | NO: _ | 74,4 
1/2Cd2+ 0,90 | 54,0 | 1/2HPO$- — | 57,0 | OH — 197,6 
CI 1,81 | 76,3 | Ir 2,20 | 76,8 | 1/2Pb?*+ 1,26 | 70,0 
CIO; — | 68,0 | K* 1,33 | 73,5 | Rb+ 1,49 | 77,5 
Cs* 1,65 | 76,8 | 1/3Laë+ 1,04 | 69,5 || 1/250%- — | 80,0 
1/2Cu?+ 0,80 | 54,0 | Li 0,68 | 38,7 | 1/2Zn°+ 0,83 | 53,95 


Le: Tableau 24 fait ressortir que dans une série d’ions d’une 
même valence la mobilité électrolytique va croissant parallèlement 
avec l’augmentation du rayon ionique r; (la plus forte mobilité 
des ions brome comparativement aux ions iode fait la seule excep- 
tion à cette règle). Les mobilités des cations, pour des rayons égaux 
ou voisins, sont supérieures à celles des anions. Alors que les mobi- 
lités de tous les ions diffèrent peu l’une de l’autre, les ions oxhydrile 
et surtout les ions hydrogène présentent les mobilités de loin les 
plus importantes: elles sont de 3 à 8 fois supérieures à celles des 
autres ions. 

Les valeurs des nombres de transport, en tant que dérivées des 
mobilités ioniques, dépendent de la nature de l’électrolyte. L'’ion 
hydrogène présente le nombre de transport le plus élevé parmi les 
cations, et l’ion oxhydrile, parmi les anions. 

Lorsqu'on passe de l’eau à d’autres solvants, on constate des 
variations de la conductibilité électrique, de la mobilité ionique 
et, dans un moindre degré, des nombres de transport. Les propriétés. 
principales d’un solvant, qui déterminent le caractère de la variation 
de conductibilité électrique, sont la viscosité et la constante diélec- 
trique. L’accroissement de la viscosité fait baisser la conductibilité 
électrique. L'expression quantitative de cet effet a été formulée 
par Pissarjevski et Walden et porte le nom de règle de Pissarjevski- 
Walden MUC 

À6Ÿo — Const, (4.49) 


9% 


132 PART. II. PHÉNOMEÈNES DE DÉSÉQUILIBRE DANS LES SOLUTIONS 


où Ào = la conductance équivalente de l’électrolyte, extrapolée 
jusqu'à concentration nulle 
Yo = la viscosité du solvant pur. 
Une relation analogue est également valable pour les mobilités 
ioniques, soit 
?Vo = const. (4.50) 


Il ne faut pas perdre de vue que la règle de Pissarjevski-Walden 
est approchée et ne se justifie que pour les solvants aux valeurs 
proches de la constante diélectrique et des énergies de solvatation. 
Les cas sont cependant plus fréquents où les données expérimentales 
se traduisent mieux par des relations plus complexes, comportant 
dans le second membre de l'équation (4.49) ou (4.50) non point 
une quantité constante, qui est la même pour tous les solvants, 
mais une quantité dépendant des propriétés du solvant autres que 
la viscosité. | 

La valeur de la constante diélectrique du solvant influe d’une 
manière particulièrement sensible sur le caractère de la variation 
de la conductibilité électrique avec la concentration. 


4.3.2, INFLUENCE DE LA CONCENTRATION, DE LA TEMPÉRATURE 
ET DE LA PRESSION SUR LA CONDUCTIBILITÉ ÉLECTRIQUE 
DES SOLUTIONS D’ÉLECTROLYTES 


Dans les solutions aqueuses (et dans la plupart des solutions 
non aqueuses) la conductivité des électrolytes va d’abord croissant 
avec l’augmentation de concentration de la solution, pour atteindre 
un certain maximum et ensuite, si la concentration continue d’aug- 
menter, elle commence à diminuer. La position du maximum dépend 
de la nature de l’électrolyte et de sa température. La relation entre 
la conductivité et la concentration est montrée pour certains électro- 
lytes par la figure 12. 

La conductance équivalente des solutions aqueuses d’électrolytes 
se voit diminuer avec l’augmentation de leur concentration (fig. 13). 
A concentration nulle, lorsque À. — À,, elle est maximale. La con- 
ductance équivalente À est souvent exprimée comme une fonction 
de la dilution V. Dans ce cas, comme on pouvait s’y attendre, on 
observe un accroissement de conductance équivalente avec la dilu- 
tion. Dans le domaine des dilutions fortes elle tend d’ailleurs vers 
une certaine limite, à savoir vers la conductance équivalente à dilu- 
tion infinie À + (fig. 14). Pour un électrolyte donné, la conductance 
équivalente à concentration nulle a naturellement la même valeur 
que la conductance équivalente à dilution infinie. 

Kohlrausch a trouvé que dans le domaine des concentrations 
faibles la conductance équivalente d’un électrolyte fort varie avec 
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la concentration suivant une équation empirique 
à =l—AVe (4.51) 


appelée règle de la racine carrée (A étant une constante empirique). 


C- 10° Eg-g/m 


Fig. 12. Variation de conductivité de certains électrolytes en fonction de la con- 
centration 


Pour des électrolytes forts, en concentration un peu plus élevée 
un meilleur accord avec l'expérience est garanti par l’équation 


e=h—A4Ÿc (4.52) 
connue sous le nom de règle de la racine cube. Pour les solutions 
diluées d'électrolytes faibles, on a l'équation 

lg À. = const —— lg c. (4.93) 


Lorsqu'on passe de l’eau aux solvants non aqueux dont la cons- 
tante diélectrique a des valeurs élevées, on n’observe aucun change- 
ment appréciable quant à la relation entre la conductibilité électri- 
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que et la concentration. Toutefois, pour les solutions à basses cons- 
tantes diélectriques (cas du mélange dioxanne-eau) l’allure habi- 
tuelle de la courbe conductance équivalente-concentration pour les 
solutions aqueuses se trouve modifiée et on voit apparaître sur 


Fig. 13. Variation de conductance équivalente de certains électrolytes en fonction 
de la concentration: 


1 — acide chlorhydrique; 2 — hydroxyde de sodium; 3 — chlorure de calcium ; 4 — nitra- 
te d’argent; 5 — sulfate de sodium; # — sulfate cuivrique; 7? — acide acétique; 8 — hy- 
droxyde d’ammonium 


cette courbe des extrémums. La figure 15 montre la relation entre 
la conductance équivalente et la concentration, dépendance caracté- 
ristique des solutions de ce genre. 

La dépendance de la conductance équivalente par rapport à la 
température, pour un intervalle de températures restreint, s'exprime 
par l’équation 


ou, pour un intervalle plus étendu, 
À4 == 4e (1 + at — PE), (4.59) 


où À, et À,-, = les conductances équivalentes à une température £ 
et à 0° respectivement 
a et f — des coefficients empiriques. 
La dépendance dé la conductivité des solutions diluées par 
rapport à la température est décrite par la formule de Kohlrausch 


CH;COOH 


1000 
V-1073 


Fig. 14. Variation de conductance équivalente de certains électrolytes avec 
la dilution 


lg c 


Fig. 15. Courbe type de conductibilité électrique anormale des électrolytes dans 
les solvants autres que l’eau 


136 PART. II. PHÉNOMEÈNES DE DÉSÉQUILIBRE DANS LES SOLUTIONS 


qui est analogue à l’équation (4.95): 
Ha = Ki=25 [1 + a (é— 25) +" (4 —25)2], (4.56) 


et dans laquelle & — 25 °C est prise pour la température standard. 

Le coefficient «’ dépend de la nature de l’électrolyte; il est 
égal à 0,0164 pour les acides forts, à 0,0190 pour les bases fortes, 
à 0,0220 pour les sels. Dans le cas des électrolytes faibles, les coef- 
ficients &’ sont plus grands que pour les électrolytes forts. Le coef- 
ficient f” augmente régulièrement avec l’accroissement de a’, le 
rapport entre eux est traduit par l'équation empirique suivante: 


B' — 0,0163 (æ’ — 0,0174). (4.57) 


Il y a lieu de noter que les coefficients de température de con- 
ductibilité électrique des solutions aqueuses et ceux de viscosité 
de l’eau ont des valeurs voisines mais de signes contraires. 

Les nombres de transport varient moins avec la concentration 
que la conductibilité électrique des électrolytes. Quelques-unes des 
données expérimentales caractérisant la relation entre les nombres 
de transport et la concentration sont présentées par le Tableau 25 *. 


Tableau 25 


Relation entre le nombre de transport des cations 
et la concentration (à 18 °C) 


Nombres de transport des cations pour une concentration 


Éicctras en électrolyte de (Eq-g/1) 
lyte 
0,005 | 0,01 | 0,02 0,05 0 ,1 | 0,2 | 0,5 | 1 

LiCI — 0,332 | 0,328 | 0,820 | 0,313 | 0,304 

NaCI 0,396 0,396 | 0,396 | 0,395 | 0,393 | 0,390 | 0,382 0,369 
KCI 0,496 0,496 | 0,496 | 0,496 | 0,495 | 0,49 — — 
HCI 0,832 0,833 | 0,833 | 0,834 | 0,835 | 0,837 | 0,840 0,844 
AgNO; — 0,474 | 0,474 | 0,474 | 0,471 | — = _ 
Cds0, — 0,389 | 0,384 | 0,375 | 0,365 | 0,350 | 0,323 0,294 


Il en ressort que si le nombre de transport est plus grand que 0,5, 
l’accroissement de la concentration en provoque une augmentation. 
Par contre, si t; << 0,95, le nombre de transport diminue au fur et 
à mesure de l’augmentation de concentration. Dans les solutions 
concentrées les nombres de transport peuvent avoir des valeurs 
négatives, ce qui s'explique par la formation de complexes ioniques 
à structure évoluée. Ainsi, pour le cyanure d’argent dans un excès 


* Dans une série de composés similaires on observe, pour toute concentra- 
tion, un accroissement du nombre de transport du cation avec l’augmentation de 
son rayon. 
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de cyanure de potassium le nombre de transport des ions sera néga- 
tif. Ici, l'argent entre dans la composition d’un anion complexe et 
le passage d’un courant le déplace vers l’anode. 

La température exerce une influence plus forte que la concentra- 
tion sur les nombres de transport (s’ils sont différents de 0,5). Le 
Tableau 26 donne quelques données expérimentales relatives à plu- 
sieurs électrolytes, données se rapportant aux solutions 0,02 N. 
Comme on le voit dans le Tableau 26, les nombres de transport 


Tableau 26 


Relation entre le nombre de transport des cations 
et la température 


Nombre de transport des cations 
à une température de (°C) 


Electrolyte 
0 18 30 | 96 
NaCI 0,387 0,396 0,404 0,442 
AgNO; 0,481 0,471 0,481 — 
HCI 0,844 0,833 0,822 0,748 


D) 


tendent à s’égaliser avec l'élévation de température; autrement 
dit, si le nombre de transport est supérieur à 0,5, il ira décroissant 
et, au contraire, les nombres de transport inférieurs à 0,5 accuseront 
une augmentation. [Il ne faut toutefois pas perdre de vue que cette 
conclusion n’est pas en parfait accord avec des mesures plus précises 
exécutées ces dernières années. On connaît aujourd’hui de nombreux 
exemples montrant qu'il existe des nombres de transport supérieurs 
à 0,5 qui augmentent eux aussi avec l'élévation de température 
(cas du nombre de transport des ions Cl- dans une solution de chlo- 
rure de potassium). 

La mobilité ionique est fonction de la concentration en électro- 
lyte et de la température de celui-ci (Tableaux 27 et 28); cette rela- 
tion est analogue, de par son caractère, à celle que l’on observa pour 
la conductibilité électrique de l’électrolyte. 

L’élévation de température accentue la mobilité de tous les 
ions, le coefficient de température de mobilité étant normalement. 
d'autant moins élevé que la conductibilité ionique est plus grande. 

La conductibilité électrique des électrolytes faibles et forts est. 
influencée, outre la température, par la pression régnant au-dessus 
de la solution. On a notamment trouvé que la conductibilité électri- 
que des solutions d’acide acétique diminue aux basses températures 
(en deçà de 20 °C) avec l'élévation de pression. Aux températures 
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plus hautes, on a mis en évidence, pour les mêmes solutions, un 
certain accroissement de conductibilité électrique au fur et à mesure 
de l'élévation de pression. Pour la plupart des électrolytes forts, 


Tableau 27 


Relation entre les mobilités ioniques absolues 
(v2:105 em?-s-1.V-1) et la concentration (à 18 °C) 


Mobilités ioniques absolues à une concentration de (Eq-g/l) 
Ton 


1-10-4 2:10-4 5 + 104 J.111-5 


SA TUTS S.10-—3 1-10—2 


Na+ = 47,3 _ _ #1 ,2 _ 41,5 
K+ _ — 67,0 65,0 = _ 
Zn°+ = = 46,5 47,2 45,5 51,0 Le 
CI- 68,0 67,5 66,5 “ = Se _ 
SO2- 73,0 74,5 69,5 69,5 = _ _ 
NO: = _ # _- Fe 58,5 57,5 


on observe une augmentation de conductance équivalente avec 
l'élévation de pression à partir de la pression atmosphérique jusqu’à 
50 à 100 kg/cm° (suivant la nature de l’électrolyte). Toute nouvelle 


Tableau 28 
Relation entre la mobilité limite (ohm-1.cm°) 
de certains ions et la température 


Mobilités ioniques limites à une 
température de (°C) 


Ion 

0 | 18 100 
Lit 17,8 33,9 120 
Na* 29,9 43,5 150 
K* 40,3 64,5 200 
CI- 41,2 65,5 207 
Br- — 67,7 — 
H* — 315,0 637 
OH- — 175,4 446 


augmentation de pression entraîne un abaissement de la conducti- 
bilité électrique qui se voit retomber à des valeurs inférieures à cel- 
les qui correspondent à la pression atmosphérique. L'expérience 
montre que la variation de la conductibilité électrique des électroly- 
tes forts avec la pression est soumise à la même loi que la variation 
de la fluidité (grandeur inverse à la viscosité d'un liquide). 
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4.4. Conductimétrie 
4.4.1. CONDUCTIMÉTRIE CLASSIQUE 


La valeur de la conductibilité électrique des solutions a une 
grande importance pour le déroulement des phénomènes électro- 
chimiques. En se guidant sur cette valeur, on peut choisir la compo- 
sition optimale de l’électrolyte, pour laquelle la dépense improducti- 
ve d’énergie électrique sera minimale. La connaissance de la conducti- 
bilité électrique des solutions est indispensable pour établir les 
bilans énergétiques et thermiques des électrolyseurs et des sources 
chimiques de courant. La valeur de la conductibilité électrique 
détermine le pouvoir couvrant (pouvoir de pénétration) des cuves 
galvaniques, c.-à-d. la faculté, pour une solution d’électrolyte, 
de déposer uniformément du métal sur diverses portions de l’objet 
formant cathode, situées à différentes distances de l’anode. Toute- 
fois, la mise à profit des données relatives à la conductibilité électri- 
que n’est point limitée à l’électrochimie. La conductimétrie trouve 
de larges applications en tant que méthode d’analyse chimique, 
de contrôle de la fabrication et de recherches scientifiques. Elle 
présente un certain nombre d'avantages sur les méthodes d’analyse 
chimiques, car elle permet de doser un corps individuel en solution 
par simple mesure de la conductibilité électrique de la solution. 
A cette fin, on doit seulement disposer d’une courbe d'étalonnage 
tracée au préalable, traduisant la relation entre la conductibilité 
électrique et la concentration du corps. Mieux : au cours de la mesu- 
re de la conductibilité électrique la solution à analyser ne subit pra- 
tiquement aucun changement, ce qui permet de réitérer les mesures 
et, en gardant la même solution, de vérifier à tout moment les 
résultats obtenus. 

La méthode conductimétrique de l'analyse est un des procédés 
les plus précis pour déterminer la solubilité des composés difficile- 
ment solubles. Elle repose sur la mesure de la conductibilité électri- 
que d’une phase liquide en équilibre avec un solide correspondant. 
Si l’on connaît les mobilités des ions fournis par la dissociation 
d’un composé peu soluble donné, on pourra, après avoir déterminé 
la conductibilité électrique de la solution, en calculer la concentra- 
tion d’après l’équation 

K 
7 zañ, (+) 


Etant donné que le sel est difficilement soluble, c.-à-d. que la con- 
centration en est faible dans la solution, le degré de dissociation & 
et le coefficient de conductibilité électrique f, pourront être posés 
égaux à l’unité, alors que les mobilités ioniques dans la solution en 
question À. et À_ pourront être considérées égales aux mobilités 
ioniques À° et À° correspondant à une dilution infinie. Connaissant 


(4.58) 
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la concentration c, il est facile de trouver la solubilité du composé. 
La conductimétrie est également mise en œuvre pour déterminer 
les constantes d'équilibre des réactions chimiques en solution, éta- 
blir le nombre des fonctions acides dans les molécules d’un acide, etc. 

Le titrage conductimétrique, à la différence du titrage classique, 
ne nécessite aucun indicateur et peut être réalisé dans les solutions 
colorées aussi bien que dans les solutions très diluées. Au cours 
du titrage on surveille le déroulement de la réaction en mesurant 
la conductibilité électrique de la solution à titrer après chaque 
nouvelle addition du réactif titrant. La fin du titrage coïncide avec 
le point d’inflexion sur la courbe conductibilité électrique-volume 
de la solution ajoutée. La variation de la conductibilité électrique 
survenant lors du titrage conductimétrique est due au remplacement 
dans la solution, au fur et à mesure du déroulement de la réaction, 
d'une espèce ionique par une autre, possédant une autre conducti- 
bilité ionique. 

Soit une solution d’une base à titrer par un acide. Supposons 
que la solution contienne a Eq-g de NaOH. La conductibilité électri- 
que en est déterminée par les mobilités des ions Na* et OH- égales 
respectivement à 50,1 et 197,6 à 25 °C. On ajoute à cette solution 
une quantité de solution titrante contenant x Eq-g de HCL. Si x < a, 
il y aura une neutralisation partielle de la base par l’acide 


a (Na*+ + OH-) + x (H* + Ci) = x (Na* + CI1-) + x H,0 + 
+ (a— x) (Na* + OH-) 


Une neutralisation incomplète aura pour conséquence le fait que 
dans la solution à titrer il restera (a — x) Eq-g de NaOKH et il appa- 
raîtra x Eq-g de NaCl sous forme d'ions Na* et C1- dont les mobilités 
sont de 50,1 et 76,3 respectivement. Autrement dit, les ions hydro- 
xile seront en partie remplacés par les ions chlore, moins mobiles, 
et la conductibilité électrique de la solution baïissera. Il en sera 
ainsi lors de l'addition de chaque nouvelle quantité de solution 
d'acide chlorhydrique jusqu’à ce que le point isoélectrique soit 
atteint et que tous les ions OH- de la base soient remplacés par 
les ions Cl-. Si l’on procède à une nouvelle addition du réactif de 
titrage (au-delà du point isoélectrique), l’acide ne se combinera 
plus à la base. La totalité de la base se trouvera complètement 
neutralisée et dans la solution à titrer on verra apparaître (outre les 
ions chlore) des ions hydrogène libres de mobilité très élevée, égale 
à 349,8. Ce phénomène entraînera un brusque accroissement de 
conductibilité électrique (fig. 16). Le point du minimum sur la 
courbe conductimétrique n’est autre que le point isoélectrique et il 
correspond à la conductibilité électrique du chlorure de sodium. 
À partir du volume de l’acide utilisé dans le titrage pour atteindre 
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le point du minimum, il est facile de calculer la teneur en alcali 
de la solution à titrer. 

Cet exemple montre que la sensibilité du titrage conductimétri- 
que dépend, à un très haut degré, de la différence entre les mobilités 
des ions qui se combinent et des ions qui prennent naissance, la 
sensibilité étant d'autant plus forte que cette différence est plus 
grande. En procédant à un titrage conductimétrique, il faut prendre 
en considération non seulement le taux de conversion dans la réac- 
tion principale mais aussi les mo- 
bilités des ions qui n’y partici- 
pent pas d’une façon directe. 

Le titrage conductimétrique 
diffère aussi du titrage classique 
par le fait qu’il ne donne pas un 
seul point (celui de neutralisa- 
tion, marqué par un changement 
de coloration de la solution lors 
du titrage classique et coïnci- 
dant avec le minimum de la cou- 
rbex-V) mais une courbe inté- 
grale de l’ensemble des processus | 
de titrage. En se guidant sur Vacide 
cette courbe, on peut se faire — - 
une idée tant du déroulement Point d'équivalence 
d'une réaction que de certaines pig, 46. Courbe représentative de ti- 
propriétés des produits qui en  trage conductimétrique d’une solution 
résultent. C’est ainsi qu’une val- alcaline par une solution d'acide 
lée étroite ou une inflexion brus- 
que de la courbe représentative d’un titrage conductimétrique 
témoigne de la stabilité ou de la faible solubilité des produits de la 
réaction. Le flou du domaine du passage d’une portion de la courbe 
à une autre met en évidence (suivant la nature de la réaction prin- 
cipale) soit une hydrolyse du sel formé, soit la solubilité accrue 
du précipité, soit la stabilité insuffisante du composé nouvellement 
formé. Sous réserve de remplir certaines conditions, on peut détermi- 
ner conductimétriquement les teneurs en deux composés différents, 
présents simultanément dans une même solution. 

La méthode conductimétrique de contrôle de la fabrication est 
intéressante en ceci que le changement d’état du système à contrô- 
Jer se manifeste sous forme d'impulsions électriques. Ces impulsions 
peuvent être transmises directement à un servomécanisme, ce qui 
facilite la conduite automatique de l’opération. La conductibilité 
électrique d’une solution dépend de tous les constituants qu'elle 
contient ; aussi cette propriété est-elle une caractéristique intégrale 
du système. En combinant la mesure de la conductibilité électrique 
à la détermination d’une autre caractéristique quelconque de la 
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solution, qu'il s'agisse d'une caractéristique intégrale (telle la den- 
sité) ou spécifique (telle la valeur du pH), on se trouve en mesure 
de réaliser un montage parfait de régulation automatique. La con- 
ductimétrie est efficacement mise en œuvre pour le contrôle des 
opérations de lavage des précipités, de régénération des résines 
échangeuses d'ions, de clarification de l’eau et de nombreuses autres 
opérations technologiques. 

Il est pourtant impossible de recourir à la méthode conductimétri- 
que quand il s’agit de déterminer une espèce ionique quelconque 
sur le fond d’autres électrolytes. Ces derniers possédant leurs propres 
conductibilités électriques, ils dissimuleront la variation de conduc- 
tibilité traduisant la variation de concentration de l’espèce ionique 
à doser au cours du titrage conductimétrique, ce qui doit naturelle- 
ment compromettre la précision de la méthode et restreindre le 
domaine de ses applications. 


4.4.2. CONDUCTIMÉTRIE HAUTE FRÉQUENCE 


Ces dernières années, la conductimétrie haute fréquence s'impose 
de plus en plus dans la pratique. On fait dans ce cas usage de cou- 
rants alternatifs à des fréquences de l’ordre de plusieurs millions 
de hertz (cycles par seconde). À des fréquences aussi élevées, les 
électrodes peuvent être extraites de la solution et éliminées hors de 
la cellule dans laquelle on opère les mesures, ce qui permet d'éviter 
de nombreuses complications inhérentes à la conductimétrie clas- 
sique, à savoir: l’influence catalytique des électrodes sur les réac- 
tions intervenant dans les solutions, l’altération de la surface des 
électrodes au cours des mesures, la nécessité d’utiliser des électrodes 
fabriquées avec une matière stable vis-à-vis de la solution, etc. 

La conductimétrie H.F. consiste à placer la cellule de mesure 
fabriquée en verre ou en matière plastique et contenant la solution 
à analyser, soit entre deux plaques métalliques contre les parois 
de la cellule (cas de la cellule du type à condensateur), soit à l'inté- 
rieur d’une bobine inductrice (cas de la cellule du type à induction) 
et à mesurer non la conductibilité électrique de la solution mais 
toute une gamme de caractéristiques de la solution et de la cellule, 
dont la constante diélectrique. Pour cette raison, l'interprétation 
des résultats obtenus est en l’occurrence plus difficile qu’en conducti- 
métrie classique. 

La méthode en question est pratiquée avec succès en chimie 
analytique et dans les recherches scientifiques. 


CHAPITRE V 


INTERPRÉTATION THÉORIQUE DE LA CONDUCTIBILITÉ 
ÉLECTRIQUE DES ÉLECTROLYTES 


9.1. Théorie classique 


La relation entre la conductivité électrique et la concentration 
est traduite par une courbe possédant un maximum (v. fig. 12). 
Pour expliquer la présence d’un maximum, la théorie classique fait 
appel à l'équation 

= @œc (A; +). 


On admet d’ailleurs que la somme mise entre parenthèses ne dépend. 
pas de la concentration et que le degré de dissociation électrolytique 
décroît avec l’augmentation de cette somme. De ce fait, le produit ac 
et partant %x joueront, pour une concentration déterminée, un rôle 
primordial. 

Oussanovitch a démontré que même dans le cadre de la théorie 
classique cette explication ne correspond pas à la réalité. Il est. 
connu que le degré de dissociation « d’un électrolyte et la concentra- 
a?c 


tion c de celui-ci sont liés entre eux par une équation K Sn rer 


d’où l’on déduit 


La 


1— 
ac=K : 


Il ressort de cette équation qu'avec l'augmentation de concentra- 
tion le produit ac doit lui aussi augmenter régulièrement, car la 


e 41-a e e . Q x 
relation —— ira croissant. Aussi ne doit-on pas s'attendre à l'appa- 


rition d’un extrémum quelconque sur la courbe conductivité-con- 
centration (#-c). On en conclut que la théorie classique de la conduc- 
tibilité électrique n'explique pas, ne serait-ce que d’une façon 
qualitative, le caractère de la dépendance existant entre la con- 
centration et la conductivité. Selon la théorie classique, pour la 
conductance équivalente, en tant que fonction de la composition 
de la solution, devrait se justifier l'équation 


À = Œ (AS + À° — %ho. 


Avec la dilution, le degré de dissociation d’un électrolyte croît, 
tendant vers l'unité, et la conductance équivalente doit elle aussi 
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tendre vers une certaine limite égale à À,. Il s’ensuit que l’allure 
de la courbe conductance équivalente-concentration (A-c) peut être 
interprétée qualitativement et de façon générale du point de vue 
de la théorie classique. La loi de la dilution d’'Ostwald 


2 
ARC 


et la relation (4.29) à. — “e font ressortir que pour &. < 1 on a 
0 


dE = KI À 
C 
OU 
1 À 


L'expression (5.1) coïncide par la forme avec l'équation empi- 
rique (4.53), valable pour les électrolytes faibles. Il est pourtant 
vain d'essayer de déduire, en s'appuyant sur la théorie classique, 
une équation similaire à celle qui traduit la loi empirique de la 
racine carrée, due à Kohlrausch, cette loi n’étant valable que pour 
les solutions d’électrolytes forts. La théorie classique de la conducti- 
bilité électrique, fondée sur la théorie de la dissociation électrolytique 
d’Arrhenius, ne fournit pas d'explication à la variation des nombres 
de transport et des mobilités ioniques avec la concentration, ni à la 
proximité des valeurs des coefficients de température de conducti- 
bilité électrique et de viscosité, ni à l’anomalie que représentent les 
mobilités des ions hydrogène et oxhydrile. Les solutions d’électro- 
lytes (contrairement aux hypothèses faites dans la théorie d’Arrhe- 
nius) ne sauront être considérées comme des systèmes parfaits ni 
à l’état d'équilibre ni lors du passage d’un courant électrique à tra- 
vérs ces solutions. 


5.2. Interprétation des phénomènes de conductibilité 
électrique compte tenu des forces d'interaction 


5.2.1. PRINCIPES FONDAMENTAUX DE LA THÉORIE 
DE LA CONDUCTIBILITÉ ÉLECTRIQUE DE DEBYE-ONSAGER 


Les divergences entre l’expérience et la théorie classique de la 
conductibilité électrique s'expliquent par le fait que la théorie 
ne tient pas compte des forces d'interaction entre les particules 
de la solution, en premier lieu entre les ions fournis par la dissocia- 
tion de l’électrolyte, ainsi qu'entre ces ions et les molécules de 
solvant. | Ne 

L'interaction ions-ions intervenant dans les processus déséqui- 
librés, notamment dans le passage d’un courant électrique à tra- 
vers les solutions d’électrolytes (phénomène de conduction électri- 
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que), doit être d’une autre nature que celle qui a lieu à l’équilibre. 
Le coefficient de conductibilité électrique f,, proposé par Bjerrum, 
apporte une correction pour les forces d'interaction intervenant dans 
le passage d’un courant électrique à travers les solutions d’électro- 
lytes. Le coefficient de conductibilité électrique f1 est différent 
du coefficient d'activité j qui n’a trait qu'aux solutions en équilibre. 
Si l’on prend en considération le coefficient de conductibilité électri- 
que, il faut écrire, au lieu de l’équation (4.29), l’équation suivante, 
applicable aux électrolytes 1-1 (2 — 1): 


Le DE œefr (A+ sa À°) (9.2) 


ou 
ke 


Pour les solutions d’électrolytes faibles, le coefficient de conduc- 
tibilité électrique f\ est voisin de l’unité et le rapport des conducti- 
bilités électriques traduit le degré de dissociation. Pour lés électro- 
lytes forts, où &« — 1, on a 


he. (5.4) 


La valeur du coefficient de conductibilité électrique fà1 doit 
être fonction de la concentration et l’on peut la déterminer par voie 
expérimentale. Le calcul théorique de fx est fondé sur certaines 
idées de la structure des solutions ainsi que sur la prise en considéra- 
tion du caractère des changements intervenant dans les solutions sous 
l'effet du champ électrique appliqué. 

Pour mener à bien le calcul, on peut recourir à un modèle de 
solution proposé par Debye et Hückel, dans lequel chaque ion est 
entouré d’une atmosphère ionique, le signe de la charge étant con- 
traire à celui de l'ion central. Les électrolytes forts étant dissociés 
à fond (œ — 1), toutes les variations de conductance équivalente 
avec la concentration sont dues à la variation de l’énergie d’interac- 
tion. Or, dans une solution infiniment diluée, où les ions sont telle- 
ment éloignés l’un de l’autre que les forces d'interaction ions-ions 
ne peuvent plus s'exercer, l'atmosphère ionique ne se forme point 
et la solution électrolytique se comporte comme un système gazeux 
parfait. Dans ces conditions, la conductance équivalente de l’élec- 
trolyte sera maximale et égale à Ào *. 

Quelle que soit la concentration de l’électrolyte, pour peu qu’elle 
diffère de zéro, on voit apparaître dans la solution des forces freinant 
le mouvement des ions et, en conséquence, réduisant la conductance 


* Toutefois, même en l'absence des forces d'interaction, il doit exister une 
différence entre À. et À, liée à la variation de viscosité de la solution lors du pas- 
sage de la concentration nulle à une certaine concentration c. 


10—0232 
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équivalente de l’électrolyte de grandeurs À,;, chacune d’entre elles 


correspondant à un type déterminé de forces d'interaction. Pour 
cette raison, au lieu de l'équation (5.4) on peut écrire 


Àe == Ào . D h. (5.5) 


où À; est la réduction globale de la conductance équivalente de la 
solution, due à l’ensemble des effets d'interaction s’exerçant dans 
les solutions réelles. L'origine 

de l’un de ces effets est claire si 
de © l’on considère que sous l’action 

d'un champ extérieur l’ion cen- 
©  tral et l'atmosphère ionique, 


OÙ 
0 6- 


Dig à © UV; \ qui ont des charges de valeurs 
—— os ! égales mais de signes contraires, 
1 <Q |! doivent se déplacer dans des 
LO <O sens opposés (fig. 17). Tous :les 
SO A ions étant hydratés, le mouve- 

<-- C—- ment de l’ion central à une vites- 


se v; s'effectue non point dans un 

Fig. 17. Migration de l'ion central'et milieu stationnaire mais dans un 

de l'atmosphère ionique dans un milieu se déplaçant dans le sens 

champ ‘électrique (schéma) contraire à une vitesse v;.. Pour 

autant que l’on sache, la force de 

frottement est proportionnelle à la vitesse de migration d’ une parti- 
cule et dans une solution réelle sa valeur s’ exprime par l’équation 


trÿr =trhi (Vi + Di). (5.6) 
alors que pour une solution idéale elle serait égale à 
trYia = trhivi, (5 7) 


où #r#i est le coefficient de frottement interne. 

Le décroissement de conductibilité électrique doit être propor- 
tionnel à la force de frottement ainsi augmentée. Si l'on désigne 
par Àr la variation de conductance équivalente de la solution, due 
à cet effet, on aura 


A1 = j (trr) (5.8) 


Ma = Ï (trÿr — trYia). (5.9) 


La force de frottement supplémentaire, liée à l'existence de 
l'atmosphère ionique et à son déplacement dans le sens contraire 
à celui de la migration del’ion central, a été appelée force de frotte- 
ment électrophorétique (d'électrophorèse), alors que l'effet de freinage 
produit par cette force a reçu le nom d’effei. d’électrophorèse. 


ou 
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Un autre effet de freinage est également lié à l'existence de l’at- 
mosphère ionique et à son influence sur le mouvement des ions. 
Il a été établi que la formation et la dégradation de l'atmosphère 
ionique s'effectuent, à une vitesse finie quoiqu'élevée. Comme 
caractéristique de cette. vitesse on peut citer ce qu'on appelle temps 
de relaxation 7, que l'on peut considérer comme une grandeur inverse 
à la constante de vitesse de la formation ou de la dégradation de 
l'atmosphère ionique. Le temps de relaxation dépend de la force 
ionique de la solution, de la viscosité et de la constante diélectri- 
que de celle-ci et s'exprime par l'équation 

rk 
TE Fe 
Ut 
OÙ fr# = le coefficient de frottement interne de la solution: :: 
k = la constante de Boltzmann 
T = la température absolue 

4/4 — l'épaisseur de l'atmosphère ionique selon la théorie de 

= .Debye-Hückel. 

Pour une solution aqueuse d’un électrolyte 1-1, l’ équation 65. 40) 
se voit simplifier et le temps de relaxation se prête à un calcul 
approché d’après l’équation 

40-10 


e ”? 


(5.41) 


Fr — 


où c = la concentration de l’électrolyte. 

Lors : du: déplacement de l’ion central, il faut un certain temps 
pour que l’atmosphère ionique ancienne soit dégradée et pour qu’une 
atmosphère nouvelle se forme. C’est pourquoi derrière l’ion il y aura 
toujours un certain excédent de charge de signe contraire, et les 
forces électriques d'attraction engendrées freineront son mouvement. 
Cet effet de freinage est dit effet de relaxation. Si l’on désigne par 
Arr la variation de conductance équivalente liée à l’effet de relaxa- 
tion, le décroissement de conductibilité électrique lors du passage 
de la concentration nulle (solution idéale) à une concentration c 
sera donné par l'équation 


Le — ho FN M es Ar; (5.12) 


qui tient compte de l'effet d’électrophorèse et de l'effet de relaxa- 
tion. 

Debye et Hückel ont déduit des formules pour À et Arr, dans les- 
quelles figure une constante empirique. Leurs calculs ont été par 
la suite améliorés par Onsager. I1 a fait remarqué que le déplace- 
ment des ions ne se produit point suivant une ligne droite et: quê 
l'atmosphère ionique est une formation statistique. L'équation 
TL 
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d’Onsager prend l'aspect suivant : 


: | z,2- | e? ___ À6g (ET NIES 7 


ou bien, après la substitution des valeurs numériques des constantes, 


__An ff 2,801 4061 z,z_ | go 41,25 (24 +121) D - 
e— Âe (DTR/2 (1+V 9) FT On y ] Vd, 
où la quantité q est définie par la relation 


OO Zaz ASH A0 
RES EN REA CE EN ETES 


et y est la viscosité du solvant en poises (Po). 

À 25 °C, pour les solutions aqueuses d’électrolytes mono-mono- 
valents et si l’on prend Dx,o = 78,3 et y — 0,008903 Po, cette 
équation se voit simplifier jusqu’à 


he = Ào — (0,2362% + 60,64) Ve. (5.14) 


Les équations (5.13) et (5.14) rappellent par leur aspect la loi 
empirique de la racine carrée de Kohlrausch *. Elles permettent 
de présager théoriquement la valeur numérique de 1a constante À 
figurant dans l'équation de Kohlrausch. 

La formule d'Onsager s'accorde avec les données expérimentales 
dans le domaine de concentration où la loi de la racine carrée est 
valable. Avec l’augmentation de concentration la convergence avec 
l'expérience se trouve compromise. L’équation d’Onsager doit être 
considérée comme un équivalent de la première approximation 
de la théorie de Debye-Hückel en ce qui concerne les phénomènes 
de conduction électrique. Aussi n’en donne-t-elle que la valeur 
limite pour une concentration de l’électrolyte voisine de zéro, 
c.-à-d. une tangente à la courbe traduisant la relation entre la 
conductibilité électrique et la concentration. Tout comme cela 
a été fait pour la seconde approximation de la théorie de Debye- 
Hückel lors de l'étude de l'équilibre dans les solutions d’électro- 
lytes, on pourrait essayer de faire entrer en ligne de compte l’in- 
fluence des dimensions finies des ions et d'introduire .un paramètre a 
dans les expressions traduisant la conductibilité électrique. Ainsi, 
Pitts (1953), donnant suite aux recherches de LaMer, a tenu compte 
non seulement de la taille des ions, mais aussi des termes additionnels 
du développement en série de l’exponentielle, alors que Robinson 
et Stokes (1955) en ont fait autant pour la variation de viscosité 
de la solution en fonction de la concentration. 


* La loi de la racine cube, extensible au domaine des concentrations modé- 
rées, ne découle point de la théorie d’Onsager mais cette loi peut être déduite 
comme une suite de la théorie de Ghosh. 
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La mise en usage d’un diamètre moyen «a des ions, qui est une 
constante empirique, et l’utilisation de la valeur expérimentale 
de la viscosité ont permis d'obtenir une meilleure convergence avec 
l'expérience et d'étendre l’équation d'Onsager ainsi modifiée à la 
conductibilité électrique des solutions plus concentrées. Toutefois, 
les équations déduites de la sorte ont la forme si compliquée que 
leur intérêt pratique devient illusoire. Ainsi, dans l’équation d’On- 
sager-Fuoss 


he = ho+ BVc+Eclne + Ice (5.15) 


on voit apparaître un terme logarithmique et, outre la constanté E 
(qui est déterminée par les mêmes paramètres que la constante P 
de l'équation originelle d'Onsager), une grandeur 7 tributaire de la 
taille des ions. 

Lorsqu'il s’agit des solutions concentrées, on fait appel à des 
formules empiriques. Nous considérons la formule de Shedlovsky 
comme la mieux adaptée : | 


ke+bVe 
ho = = —— — 5.16} 
0 1—aVc Bec, ( } 


B étant un certain coefficient empirique. Le premier terme du 
second membre de l’équation (5.16) correspond à la formule d’'Onsa- 
ger (5.13) que l’on peut écrire comme suit 


he = ho — (aa +b) Ve (5.17} 
ou 
__ÀA+bVe | 
re VE (5.18) 


5.2.2, EFFET WIEN ET DISPERSION DE LA CONDUCTIBILITÉ 
ÉLECTRIQUE 


Wien a découvert (1928) qu’en cas d’impulsions de courant de 
courte durée la conductibilité électrique de la solution croît avec 
l'augmentation de l’intensité du champ. Elle croît d’abord lente- 
ment, puis, pour des champs de forte intensité, son augmentation 
s’accélère et, enfin, pour des champs encore plus hauts, elle atteint 
une certaine limite. Quelle que soit la concentration de la solution, 
cette limite correspond, pour chaque électrolyte donné, à la con- 
ductibilité de celui-ci à une concentration nulle. Dans le cas des 
électrolytes faibles Wien a découvert un accroissement plus prononcé 
de la conductibilité avec l’augmentation de l’intensité du champ, 
ayant ainsi établi que plus faible est le degré de dissociation d’un 
électrolyte, plus marqué est l’accroissement de sa conductibilité 
qui tend vers la conductibilité à la concentration nulle. 
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Les résultats obtenus par Wien parurent d’abord peu vraisem- 
blables. Ils contredisaient l’idée communément adoptée sur l’exten- 
sion de la loi d’'Ohm aux solutions d’électrolytes. En effet, selon 
la loi d'Ohm 

A = RAI 


la résistance À (ou sa réciproque, la conductance) est une grandeur 
invariable pour un système donné, c.-à-d. que l'intensité du champ 
doit dépendre de façon linéaire de l'intensité du courant. Or, il 
découlait des expériences de Wien qu'aux valeurs élevées de A 
la résistance À cesse d’être une constante et accuse un déclin avec 
l’accroissement de l'intensité du champ. Comme cette dernière 
ne. croît pas proportionnellement à l'intensité du courant, la loi 
d’Ohm n'est plus valable dans le cas considéré. On a émis des hypo- 
thèses selon lesquelles l'effet Wien serait le résultat de certains 
phénomènes secondaires qui n'avaient pas été pris en considération. 
On a notamment supposé que la chute de résistance lorsque les 
intensités du champ sont élevées serait due au réchauffement de l’élec- 
trolyte. Mais des calculs et des recherches supplémentaires effec- 
tuées suivant une technique perfectionnée mettant en œuvre des 
impulsions de courant instantanées (qui écartaient la risque d’une 
élévation de température) ont confirmé la conclusion de Wien sur 
l'influence qu’exerce l’intensité du champ sur la conductibilité des 
électrolytes. 

En ce qui concerne les électrolytes forts, l'effet Wien peut être 
interprété sur la base de la théorie de la conductibilité électrique 
de Debye-Onsager. Pour Debye et Hückel, tout ion présent en solu- 
tion est entouré d’une atmosphère ionique à rayon 1/y. Tant que 
la vitesse de mouvement de cet ion est faible (comparativement 
à celle de dégradation et de formation de l’atmosphère ionique), les 
effets de freinage liés à l’atmosphère ionique continuent à se main- 
tenir et la valeur de la conductance équivalente, pour une concen- 
tration donnée, est égale à 


Not à 21. (5.19) 


Mais, pour autant que l’on sache, la mobilité ionique ne reste pas 
constante avec l'augmentation de l'intensité du champ mais croît 
eri conformité avec l'équation (4.10): 


Z;je ’ 
UV, = —— 1. 
F trhi Ÿ 
Pour une valeur suffisamment élevée de 1”, il peut se trouver que 
le trajet parcouru par les ions au cours de la dégradation de l’atmos- 
phère ionique ancienne et la formation de l’atmosphère ionique 
nouvelle, c.-à-d. pendant un temps de relaxation double 7,, sera 
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égal ou supérieur au je de l’atmosphère ionique : 
ee —— 1" = 21,0} © 1/y. (5.20) 


Dans ces conditions, l'ion sortira des limites de l'atmosphère ioni- 
que. Cette dernière n’aura pas le temps de se former à chaque site 
nouveau de l'ion et, par conséquent, son effet de freinage global 
diminuera. En recourant. à l'équation (5.20), on peut évaluer appro- 
ximativement l'intensité du champ à laquelle l'effet Wien com- 
mencera à s'exercer. En utilisant l’équation (5.10) pour traduire 
le temps de relaxation et en substituant ce dernier dans l'expres- 
sion (5.20), on peut trouver l'intensité du champ: 


,_Ÿ KT kr 
Ÿ PRET À 92 de (9.21) 


Dans le cas d’un électrolyte mono-monovalent et à une température 
de 20 °C environ, l'équation (5.11) se voit simplifier jusqu’à 


bp = 41405 Ve. 


De cette manière, pour une solution 0,01 N d’un électrolyte mono- 
monovalent l'effet Wien commencera à s'exercer avec des champs 
de 4-10, et pour une solution 1 N, avec des champs de 4-10 V/cm. 

Toute nouvelle augmentation de l'intensité du champ aura pour 
conséquence une vitesse de mouvement des ions si élevée que l’atmos- 
phère ionique n'aura pas le temps de se former. Tous les effets 
de freinage qui en relèvent disparaîtront. On n’observera aucune 
variation de la conductibilité, aucune variation résultant de l'effet 
d’électrophorèse, ni la variation qui est due à l'effet de relaxation. 
Dans ce cas, 


Àr —= 0, ÀrI — 0 et Àe —= o- 


L'influence exercée par l'intensité du champ sur la conductibi- 
lité des électrolytes faibles (au sein desquels les forces d’interaction 
sont voisines de zéro à cause dé la basse concentration en ions li- 
bres) doit être en rapport avec la variation du degré de dissociation 
électrolytique survenantsous l’action du champ appliqué. En s’inspi- 
rant de cette supposition, Onsager a élaboré une théorie qualitative et 
quantitative de ce phénomène. Il a démontré que la-vitesse de dis- 
sociation des électrolytes faibles va croissant avec l'intensité du 
champ, alors que la vitesse de recombinaison des ions n’en dépend 
pas; en conséquence, le degré de dissociation doit augmenter. L’ac- 
croissement relatif de la constante de dissociation, calculé par Onsa- 
ger à l’aide de sa théorie, s'accorde parfaitement avec les données 
expérimentales de Wien. 

Peu de temps après la découverte de Wien, Debye et Falkenha- 
gen ont pressenti l'existence d’un autre effet, qui consiste essentiel- 
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lement dans l'augmentation de la conductibilité électrique des 
solutions électrolytiques avec la fréquence du champ appliqué. 
Cet effet s'appelle effet Debye-Falkenhagen ou dispersion de la 
conductibilité. Son apparition éventuelle est également déterminée 
par l'existence de l’atmosphère ionique. En effet, aux fréquences 
élevées les ions en solution ne se déplacent point mais font des 
mouvements oscillatoires dans une direction parallèle à l’orienta- 
tion du champ. L’ion central n’a d’ailleurs pas le temps de sortir 
des limites de l’atmosphère ionique qui n’a pas, elle non plus, le 
temps de se dégrader d’une façon appréciable, de sorte qu’elle 
ne fait à tout moment que des oscillations orientées dans un sens 
contraire à celui du mouvement de l'ion central. Dans ce cas, les 
forces liées à la dégradation et la création de l’atmosphère ionique, 
c.-à-d. les forces de relaxation, se manifestent dans un moindre 
degré et la conductibilité de la solution va en augmentant. Aux 
hautes fréquences elle atteint une valeur qui est différente d’une 
quantité Àr de la conductibilité à dilution infinie, étant donné que 
l'effet de relaxation disparaîtra : Arr —.0, alors que l'effet d’élec- 
trophorèse se maintiendra. On aura en l’occurrence 


Àc = ho — Àr. 


Wien a vérifié par voie expérimentale les calculs de Debye et Fal- 
kenhagen et a mis en évidence leur concordance avec l’expérience. 


5.2.8. INTERPRÉTATION THÉORIQUE DES NOMBRES DE TRANSPORT. 
NOMBRES DE TRANSPORT VRAIS 


Les lois régissant la variation des nombres de transport avec 
la concentration peuvent être expliquées en partant de la théorie 
de la conductibilité électrique de Debye-Onsager. C’est ainsi qu’en 
s'inspirant de cette théorie, Stokes a déduit des équations tradui- 
sant la relation, telle qu’on l’observe dans l’expérience, entre les 
nombres de transport et la concentration de l’électrolyte. Il a mon- 
tré que si, à dilution infinie, le nombre de transport d’un ion # 
est égal à 0,5, il restera constant avec une variation de la concentra- 
tion (ou de la force ionique) de la solution. Pour #? => 0,5 un accrois- 
sement de force ionique fait augmenter le nombre de transport, 
c.-à-d. que t; >> {&?. Au contraire, pour t? << 0,5, un accroissement 
de force ionique fait diminuer le nombre de transport et #; #1. 

D'autre part, on ne saurait expliquer le caractère de la relation 
entre les nombres de transport et la température si l’on ne fait entrer 
en ligne de compte que les forces d'interaction des ions, il faut 
également prendre en considération la solvatation de ceux-ci. En 
tenant compte du phénomène de solvatation, on comprendra facile- 
ment l'accroissement des mobilités et des nombres de transport des 
cations en fonction de l’augmentation de leurs rayons, phénomène 
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observé dans une série de composés similaires. Par suite de la solva- 
tation, des dimensions effectives des particules d’un petit rayon en: 
mouvement se trouvent augmentées dans une mesure plus grande 
que celles des grosses particules et la vitesse de leur mouvement 
décroît. L’aptitude des nombres de transport à tendre vers une 
valeur limite égale à 0,5 avec l'élévation de température doit être: 
mise en rapport avec le phénomène de déshydratation qui s’accentue. 
au fur et à mesure qu’augmente la température et, par voie de consé- 
quence, avec l’égalisation des dimensions effectives des ions. Il est. 
également facile de comprendre pourquoi les coefficients de tempé- 
rature de la conductibilité électrique coïncident avec ceux de la 
viscosité de l’eau si l’on prend en considération que les ions en solu- 
tion sont hydratés et, par conséquent, leur mouvement est tribu- 
taire du frottement entre les molécules d’eau entrant dans les enve- 
loppes d’hydratation et l’eau environnante. 

Etant donné que les ions se déplacent conjointement avec de 
l’eau, les nombres de transport trouvés par exemple d’après la 
variation de la concentration de l’électrolyte dans le voisinage des. 
électrodes, c.-à-d. par la méthode de Hittorf, ne correspondent pas: 
à leurs valeurs vraies. Les diverses espèces ioniques se déplacent. 
à des vitesses différentes et le nombre de molécules d’eau liées aux 
ions varie d'une espèce à l’autre, aussi la variation de concentration 
au voisinage de l’électrode aura-t-elle pour cause la réduction (ou: 
l'augmentation) non seulement du nombre de particules de soluté 
mais aussi du nombre de molécules d’eau. Pour cette raison, les. 
nombres de transport déterminés sans tenir compte de l'effet d'hy- 
dratation des ions sont appelés nombres apparents ou nombres de: 
Hittorf, tandis que les nombres de transport comportant la correc- 
tion liée à l’effet d’hydratation sont dits nombres vrais ou nombres: 
de Washburn (Washburn fut le premier à étudier ce phénomène). 
Les nombres de transport apparents #; et vrais T; sont liés entre 
eux par les relations qui vont suivre: 

pour les cations: 


Ti =t;+cAnxo (0.22) 
et pour les anions: 
= t— cAnx,o; (5.23): 


où c —= la concentration initiale de la solution 

Afy,o = lncty — Pin, autrement dit, c'est la différence entre les. 
nombres d'hydratation pour le cation n},,+, et l’anion 
fn) rapportée à un équivalent-gramme. 

Si l’on veut obtenir des nombres de transport vrais à partir de nom- 

bres apparents, il faut connaître les nombres d’hydratation des. 

ions. Toutefois, leurs valeurs sont aléatoires et ne peuvent être 

utilisées lors des calculs d’apr’: les équations (5.22) et (5.23). Dans: 
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le but de déterminer des nombres de transport vrais, on a proposé 
d'introduire dans la solution, outre l’électrolyte. (dont les nombres 
de transport sont à déterminer), une substance soluble non ionisée 
et chimiquement passive. Ses particules n’ont point de charge 
et, de toute évidence, ne peuvent intervenir dans le passage du 
courant. Dans ce cas, la variation de la concentration en électrolyte 
est déterminée non pas par rapport à l’eau, qui se déplace conjointe- 
ment avec ses ions, mais par rapport à la substance ajoutée. On espé- 
rait obtenir de la sorte les nombres de transport vrais et, en les 
comparant avec les nombres apparents, déterminer aussi la diffé- 
rence entre les nombres d’hydratation des ions de l’électrolyte. 
Si l’on faisait ensuite une supposition plus ou moins bien fondée 
sur le nombre d’hydratation de l’un des ions, on pourrait détermi- 
ner les nombres d’hydratation des autres ions. Il s’avère pourtant 
impossible de trouver un corps parfaitement inerte, qui ne participe 
pas à la circulation du courant. Pour cette raison, on fait aujour- 
d'hui usage des nombres de transport apparents, d'autant plus que 
précisément ces nombres sont particulièrement nécessaires pour 
déterminer les conditions du déroulement de nombreux processus 
électrochimiques. 


5.3. Anomalies de la conductibilité électrique. 
Quelques cas particuliers de conduction : 


5.8.1. MOBILITÉ ANORMALE DES IONS HYDROGÈNE ET DES IONS 
OXHYDRILE 


La mobilité anormale des ions hydrogène et oxhydrile, nette- 
ment supérieure à celle de tous les autres ions, nous porte à supposer 
que le déplacement de ces ions dans les solutions aqueuses s'effectue 
par un mécanisme particulier. La théorie moderne de la mobilité 
anormale des ions hydrogène et oxhydrile, élaborée par Bernal et 
Fowler, est le résultat de l’évolution des idées concernant le méca- 
nisme de la conduction des électrolytes, idées émises par Grotthuss 
dès le début du siècle dernier. 

La majeure partie de l'énergie d’hydratation d’un proton étant 
libérée lors de son union avec la première molécule d’eau, on admet 
que l'ion hydrogène doive être présent dans les solutions aqueuses 
sous forme d'un ion hydroxonium H;,0*. Le proton peut sauter 
d’une molécule d’eau sur une autre molécule. Ces passages impli- 
quent une certaine énergie d'activation. En l’absence d’un champ 
extérieur, les sauts de proton sont équiprobables pour toute direc- 
tion. L'application d’un champ fait augmenter la probabilité de 
saut dans la direction du champ (étant donné que l’énergie d’acti- 
vation se voit diminuer dans cette même direction) et le processus 
de déplacement du proton s'effectuera en chaîne suivant ce qu'on 
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appelle mécanisme de relais, lorsque le proton se voit transférer 


d’une molécule d’eau à une autre à la manière d’une estafette : 


orientation du champ —+ 
H H H H 


| fo: | | 
H—0—H+0—H—-H-0+H—-0-H 
+ + 
sens de déplacement du proton —+ 


Comme il ressort du schéma, la molécule d’eau résultant du 
détachement du proton à partir de l’ion hydroxonium se trouve 
orientée d'une façon défavorable pour le saut suivant, ce qui abaisse 
Ja vitesse de mouvement du proton. 

La mobilité anormale de l'ion hydroxonium peut être présentée 


sous forme d’une chaîne : 


orientation du champ —- 
H H H H 
b nl 

—H+0= ÿ= H — Ô 

sens de RE de l'ion oxhydrile <— 


Etant donné que l'énergie de détachement, d’un proton à partir 
du résidu oxhydrile OH- dans la molécule d’eau est supérieure à celle 
de détachement de H* à partir de la molécule d’eau dans l’ion hydro- 
xonium, il s'ensuit que la probabilité de ces sauts doit être moindre 
et la vitesse de mouvement des ions oxhydrile doit être inférieure 
à celle des ions hydrogène. L'orientation défavorable de la molécule 
d’eau formée accentue.en l'occurrence, elle aussi, les empêchements 
stériques en entravant ainsi le saut suivant du proton, la conséquen- 
ce en étant un abaïssement de la vitesse de mouvement des ions 
oxhydrile. ‘ 

La mobilité anormale des ions hydrogène est observée, non 
seulement dans l’eau, mais encore dans d’autres solvants où un 
équilibre protolytique est possible (alcools, acides carboxyliques, 
acide sulfurique et certains autres liquides). En outre, le mécanisme 
de conduction par relais n’est point du tout l'apanage des protons, 
car il se manifeste (tel quel ou en combinaison avec d’autres méca- 
nismes) dans tous les cas où le saut d’un ion d’une particule de sol- 
vant à l’autre est possible. 

C'est ainsi que, de toute évidence, les chlorures dans le pentachlo- 
rure d’'antimoine, les iodures dans l’iode liquide conduisent le 
courant par le mécanisme de relais. La vitesse de leur migration 
sera, toutefois, plus faible du fait de la masse plus grande des ions 
« à transmettre » et en raison de l’accroissement d'inertie des molé- 
cules de solvant. 
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5.3.2. CONDUCTIBILITÉ ANORMALE DANS LES SOLUTIONS 
NON AQUEUSES D'ÉLECTROLYTES 


Pour les solutions aqueuses de la plupart des électrolytes, la 
variation de la conductance équivalente (ou molaire) avec la dilu- 
tion est traduite par une courbe à allure douce (v. fig. 14). La conduc- 
tance d’un électrolyte croît au fur et à mesure que s'effectue la dilu- 
tion, tendant à la limite vers la valeur de la conductance à dilution 
infinie. Kabloukov a découvert (1890) une courbe conductance 
molaire-dilution (À-V) d’allure tout à fait différente au cours de ses 
recherches sur les propriétés des solutions de chlorure d'hydrogène 
dans l’alcool amylique. [1 a établi que dans un certain domaine de 
concentration la conductibilité de la solution, au lieu de croître, 
diminuait avec la dilution. Ces recherches ont été poursuivies par 
la suite par de nombreux chercheurs qui ont confirmé les résultats 
obtenus par Kabloukov. Il s’est trouvé que lorsque l’on mettait 
en œuvre des solvants à basse constante diélectrique, on obtenait, 
au lieu de la courbe monotone conductance équivalente-dilution, 
propre aux solutions aqueuses, des courbes possédant un minimum 
suivi d'une portion ascendante à allure douce. On peut parfois 
trouver, sur les courbes À-V ou À-c, un maximum et un minimum à la 
fois; il s’ensuit que dans ce cas la relation entre la conductance 
et la concentration se révèle plus complexe que pour les solutions 
aqueuses (v. fig. 15). 

La variation de la conductance molaire (ou équivalente) avec 
la dilution, variation caractérisée par l'apparition d'extrémums 
sur la courbe À-V, est due à une conductibilité anormale. 

Sakhanov a fait remarquer que dans les solutions concentrées 
la valeur de la conductibilité à mesurer comprend comme partie 
intégrante l'effet de viscosité. Pour cette raison, il a introduit la 
notion de conductance corrigée Àcor qui n’est autre que la valeur de la 
conductance équivalente, déduite en tenant compte de l’accroisse- 
ment pris par la viscosité à une dilution donnée y comparativement 


D] 


à la viscosité correspondant à une dilution infinie y «: 


Âcor = À —. (5.24) 


La conductance corrigée est plus sensible à la variation de compo- 
sition de la solution que la valeur classique de la conductance sans 
correction de viscosité. En procédant à une étude comparative de la 
conductibilité des électrolytes dans divers solvants, il convient de 
prendre en considération l'influence exercée par la viscosité du 
milieu sur cette caractéristique. 

Ni la théorie classique de la conductibilité électrique, ni la 
théorie moderne de Debye-Onsager ne peuvent servir de base quand 


D] 


on cherche à interpréter le phénomène de conduction anormale. 
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Même en prenant en considération la solvatation on n’a pas pu 
obtenir des courbes conductance équivalente-dilution (À-V) avec 
des extrémums. La théorie de la conduction anormale fut formulée 
pour la première fois en 1913-1916 par Sakhanov qui partait de 
théories concernant l'association des électrolytes. L'association est 
la plus marquée dans les solvants à basse constante diélectrique ; 
elle est à l’origine de la formation, au sein des solutions, de composés 
moléculaires et ioniques complexes. Sakhanov a déduit une équation 
traduisant la dépendance de À à l’égard de V, qui s'accorde qualita- 
tivement avec le tracé des courbes expérimentales de conductibilité 
anormale. 

À la suite de recherches ultérieures, les idées de Sakhanov ont 
été notablement complétées et développées. C’est ainsi que Sémen- 
tchenko (1923-1924) et Bjerrum (1926-1927) ont montré que dans 
les solutions aqueuses concentrées d’électrolytes (et s’il s'agit de 
solvants non aqueux à basse constante diélectrique, également pour 
les concentrations modérées de l’électrolyte) on peut assister à la 
formation de paires ioniques ou doublets ioniques M*A-. Les paires 
ioniques constituées de deux ions de signes opposés prennent nais- 
sance par suite de l’action de forces purement coulombiennes, aussi 
sont-elles moins stables que les molécules non dissociées de l’électro- 
lyte. La liaison entre ces ions est pourtant suffisamment solide 
pour qu'ils perdent leurs caractères autonomes et commencent 
à acquérir des caractères (telle la mobilité) propres aux particules 
non chargées. L'apparition dans une solution de paires ioniques, 
à côté des molécules ordinaires, peut entraîner un abaissement plus 
rapide de la conductance molaire avec l’augmentation de concentra- 
tion, cet abaissement devant être d'autant plus prononcé que la 
constante: diélectrique du solvant est plus basse. 

L'influence qu’exerce la nature du solvant sur la dissociation 
(et l'association) des solutés, leur conductibilité et leur diffusion 
sera mieux comprise si l’on prend en considération la nature des 
liaisons s’exerçant entre les particules de ces corps à leur état 
initial, c.-à-d. à leur état « pur ». En se plaçant à ce point de vue, 
on peut diviser tous les corps en deux groupes. Le premier d’entre 
eux englobe les composés dont le réseau cristallin est constitué 
d'ions individuels. Quand il s’agit de décrire le comportement des 
corps de ce genre lors de la dissolution, il serait erroné d'employer 
le terme de « dissociation électrolytique », ces corps ne contenant 
point, dès le début, de molécules non dissociées. L'équilibre de la 
dissociation, tel qu’Arrhenius le concevait, est ici dénué de tout 
sens physique. Les corps de ce genre sont communément appelés 
ionophores; le chlorure de potassium en est un exemple type. Pour 
les ionophores tels que KCI, à l’état dissous, il est plus correct d’écri- 
re, au lieu de la réaction de dissociation mettant en jeu les molécu- 
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les de KCI non existantes, la réaction d'association 
K+ + Cl- = K+Cl- 


conduisant aux doublets ioniques qui se forment à partir des ions 
individuels de départ. 

L'influence exercée par le solvant, notamment par la constante 
diélectrique de celui-ci, est ici attribuable en premier lieu à la 
réaction d'association et non point à celle de dissociation *. Lorsque 
l’eau, avec sa constante diélectrique élevée, fait office de solvant, 
la formation de doublets ioniques est peu probable, l'énergie d’attrac- 
tion coulombienne interionique étant faible en comparaison de 
l'énergie thermique. C’est pourquoi dans l’eau tous les ionophores 
sont des électrolytes forts et se présentent sous forme d’ions hydratés 
autonomes. Quand on passe aux solvants autres, que l’eau, à cons- 
tante diélectrique plus faible, l'équilibre de l'association ionique 
se déplace vers la droite, la conséquence en étant une réduction du 
nombre d'ions individuels, une augmentation de la probabilité de 
formation de doublets ioniques ainsi que de complexes ioniques 
à structure plus évoluée, une diminution de conductibilité électri- 
que et l'apparition d'une: conductibilité anormale. 

L'autre groupe embrasse les corps qui sont un énsemble de molé- 
cules, c.-à-d. un ensemble de particules neutres, non chargées. 
La formation d'ions résultant de la dissolution des corps de ce 
genre et partant l’acquisition de la faculté de transmettre un courant 
électrique sont possibles grâce à leur interaction avec le solvant. 
Ce groupe de corps a reçu le nom d’ionogènes. L'exemple type des 
ionogènes est l’acide acétique. Le phénomène de formation d'ions 
lors de la dissolution de l’acide acétique, dans l’eau, par exemple, 
peut être représenté par l’ensemble des réactions suivantes : 

4) interaction chimique avec le solvant 


CH,COOH + H,0 = CH,COOH-H,0 


conduisant à un complexe moléculaire ; 
2) transformation du complexe moléculaire en une paire d’ions 
à la faveur d’une transposition intramoléculaire : 


CH,COOH-H,0 — CH,CO00--H,0* 
3) dégradation de la paire ionique en ions libres: 
CH,CO0--H,0* — CH,C00 - + H,0* 
L'équilibre de cette dernière réaction est en règle générale die 


vers la gauche (à l'exception des solutions très diluées). De ce fait, 


* La solvatation sert en l'occurrence de source d'énergie, non pour la dis- 
sociation des molécules, mais pour la destruction du réseau cristallin. 
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les ionogènes en solutions aqueuses sont normalement des électroly- 
tes faibles et de mauvais conducteurs d'électricité. 

Selon Fuoss et Kraus (1934-1935), les solutions concentrées 
peuvent aussi être le siège de la formation de triplets ioniques (outre 
celle de doublets ioniques non chargés) dans lesquels la charge 
résultante de l’ensemble ionique n’est pas nulle: 


M*A-+ A-= MA; (5.25) 
M*A-+ M*= M,A* (5.26) 


La formation de triplets ioniques peut également être présentée 
comme le résultat de l’association de deux paires ioniques, suivie 
de l’ionisation des complexes ainsi formés 


M*A- + M*A- = (M*A-), = MA5 + M* (5.27) 
M*A--+ M*A-— (M*A-), = M,A* + A- (5.28) 


L'introduction de la notion de triplets ioniques permet d'expliquer 
l'apparition d’un minimum sur la courbe conductance équivalente- 
dilution (À-V). En effet, dans le domaine des fortes dilutions la 
solution ne contient que les molécules simples de l’électrolyte et les 
ions simples qui leur correspondent. Avec l’augmentation de con- 
centration, la conductance équivalente diminuera, car l'équilibre 
entre les ions et les molécules se déplacera vers la gauche, c.-à-d. 
dans le sens des molécules non dissociées. À mesure que la concentra- 
tion continüe d'augmenter, la formation de triplets ioniques d’après 
les réactions (5.27) et (5:28) devient possible et la conductance 
équivalente accusera une augmentation due à la participation 
directe des triplets au transport du courant. En s'inspirant de ces 
considérations, Fuoss et Kraus ont déduit une équation traduisant. 
la relation entre la conductance équivalente et la concentration de 
l’électrolyte : 


À = const, c—{/2 + const, c+1/2, (5.29) 


Les constantes de l'équation (5.29) dépendent des constantes d’équi- 
libre des réactions ioniques indiquées et des valeurs limites de la 
conductance équivalente pour des concentrations en particules MA, 
MA; et M,A* égales à zéro. L'équation (5.29) décrit une courbe 
possédant un minimum et on peut démontrer qu'il est facile de dé- 
terminer la concentration correspondant à la conductance minimale 
si l’on connaît les constantes d'équilibre pour les réactions de for- 
mation des triplets ioniques et les valeurs de leur conductance 
limite. 

Quand on passe aux solvants non aqueux à basses constantes 
diélectriques,. la différence entre les ionophores et les ionogènes 
est moins marquée. Dans les deux cas, l'interaction chimique entre 


le solvant et le soluté commence à jouer un rôle important. C'est 
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ainsi que dans l’ammoniac liquide les conductances du chlorure 
de potassium et de l'acide acétique (présent sous forme d’acétate 
d'ammonium) ont des valeurs proches et varient d’une façon simi- 
laire avec la concentration du soluté. 

__ Afin de pouvoir expliquer l'apparition d’un maximum sur 
la courbe représentative de conductance, maximum souvent observé 
pour les solutions concentrées non aqueuses d’électrolytes, il est 
nécessaire d'admettre l'existence, à côté des triplets ioniques chargés, 
de composés associés non chargés. Ils peuvent notamment prendre 
naissance en vertu de la réaction 


M,A* + MA;=— (MA): (5.30) 


La présence de particules associées tant chargées que non chargées 
dans les solutions de ce genre est aujourd’hui prouvée par voie expé- 
rimentale. L'influence exercée par de tels complexes sur les proprié- 
tés des solutions d'’électrolytes n’est pas limitée aux phénomènes 
de conduction. Il est également nécessaire de la faire entrer en ligne 
de compte lorsqu'on étudie l'équilibre dans les solutions d'élec- 
trolytes. La formation de doublets et triplets ioniques et de complexes 
non chargés doit aussi avoir une répercussion sur le déroulement 
d’autres phénomènes, telle la diffusion. 

De cette manière, pour une température et une pression données, 
la conductibilité de tout système constitué d’un soluté et d’un 
solvant est déterminée par la nature des liaisons chimiques s’établis- 
sant entre les particules de soluté à leur état initial, le caractère 
de l'interaction solvant-soluté, la constante diélectrique du solvant 
et la viscosité de la solution. Les deux derniers facteurs jouent 
un rôle particulièrement important s’il s’agit des solvants chimi- 
quement passifs. Ainsi que Fialkov l’a montré (1965-1966), on 
observe dans ce cas une relation linéaire entre le logarithme du 
produit de la viscosité par la conductibilité et l'inverse de la cons- 
tante diélectrique de la solution. Il a trouvé que si le rapport de la 
viscosité de l’électrolyte à la viscosité du solvant dépasse une cer- 
taine valeur critique, on voit apparaître un maximum sur la courbe 
conductivité-concentration. 


5.8.3. CONDUCTIBILITÉ ÉLECTRIQUE DES SOLUTIONS DE CERTAINS 
MÉTAUX DANS L’AMMONIAC LIQUIDE 


% 


Des courbes semblables à celles qui représentent la conduction 
anormale des électrolytes dans les solvants organiques non aqueux 
ont été obtenues au cours de recherches sur les solutions de métaux 
alcalins et alcalino-terreux dans l’ammoniac liquide. Sur la courbe 
représentative de conductance molaire d’une solution de sodium 
dans l’ammoniac liquide (fig. 18) on observe, pour une certaine 
composition de la solution, un minimum de conductance, après 
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quoi celle-ci croît avec la dilution, tendant vers une certaine valeur 
limite. On pourrait, mettant à profit l’analogie formelle entre la 
conductibilité anormale dans les solvants à basse constante diélectri- 
que et la conductibilité des solutions de métaux dans l’ammoniac 
liquide, essayer d'étendre à ce dernier phénomène les théories sur 
la formation des complexes ioniques. Toutefois, la conductibilité 
des solutions de métaux dans l'ammoniac liquide est tellement éle- 
vée que les ions seuls (les ions complexes et simples ensembles) 
sont incapables de l’assurer. Ces 
solutions intéressantes sont nette- 
ment différentes de par leur na- 
ture des solutions d’électrolytes 
dans l’eau ou dans les solvants 
organiques. 

L'ammoniac liquide est un 
solvant rappelant l’eau sous cer- 
tains rapports. Autant que l’on 
sache, la conductibilité propre 
de l’eau apparaît à la suite de 
sa dissociation d’après l'équation 

2H,0 = H,0* + OH- (5.31) 
et sa constante de dissociation 
aux températures normales est 
voisine de 10-4, Dans l'ammo- 


niac liquide il existe aussi un 
équilibre similaire à (5.31) 


2NH;=NHILNHS; (5.32) 7 7 5. 


mais là constante d'équilibre de 


 V 


cette réaction se chiffre à —33 °C 
(selon Monossohn et Pleskov) par 
environ 10-%, chiffre inférieur 


Fig. 18. Variation de conductance mo- 
laire d’une solution de sodium dans 
l'ammoniac liquide en fonction: de 


de plusieurs ordres à la constante la dilution 


de dissociation de l’eau. De ce _..: 
fait, la conductibilité propre de l’ammoniac liquide est notablement 


inférieure à celle de l’eau. Tout comme l’eau, l’ammoniac liquide 
est susceptible de dissoudre les métaux alcalins en des proportions 
considérables. Ainsi, à —33,7 °C, 1 atome-gramme de lithium se 
dissout dans 3,7 moles, 1 atome-gramme de sodium, dans 5,5 moles 
et { atome-gramme de potassium, dans 5,0 moles d’ammoniac liquide. 
Mais, à la différence de l’eau, la dissolution des métaux alcalins 
dans l’ammoniac. liquide n’entraîne aucune décomposition du sol- 
vant ni aucun dégagement d'hydrogène gazeux. En partant de ce 
fait ainsi que de certaines autres données, le phénomène de dissolu: 
tion des métaux’ alcalins dans l’ammoniac liquide’peut être décrit 
L1—0232 
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par l'équation 

M + 2NH, = IM(NE),l* + e (x — y)NH, (5.33) 
Par conséquent, le passage d’un courant à travers les solutions de ce 
genre est assuré à la fois par les ions du métal et les électrons solvatés 
‘par l’ammoniac. L’équation (5.33) permet d'expliquer la variation 
de la conductibilité avec la dilution, variation observée dans l’expé- 
rience. Dans le domaine des solutions proches de la solution saturée 
le degré de solvatation des ions et des électrons est infinitésimal 
(x = 0). Les électrons se comportent dans ces solutions comme des 
électrons libres dans les métaux et leur conductibilité diffère peu 
de la conductibilité des métaux. Pour la solution saturée de potas- 
sium dans l’ ammoniac liquide, la conductivité se chiffre par 
0,5-104 ohm-!.cem"!. Ce chiffre est tout à fait comparable à la valeur 
de la conductivité d’un conducteur métallique tel que le mercure 
(1104 ohm-!.em- 9. D'autre part, la conductivité maximale des 
solutions aqueuses d’acide sulfurique, qui est un des meilleurs con- 
ducteurs ioniques, ne s'élève qu'à 0,7 ohm-!:cem-1, c.-à-d. qu’elle 
est de presque quatre ordres inférieure à la conductivité de la solu- 
tion saturée de potassium dans l’ammoniac liquide. Avec la dilu- 
tion, le degré de solvatation des électrons va croissant (x est en 
augmentation), leur mobilité diminue notablement et on observe 
une chute brutale de la conductibilité de la solution. Avec les dilu- 
tions encore plus grandes, le degré de solvatation cesse de varier, 
mais le degré de dissociation continue de croître, ce qui a pour effet 
un accroissement de conductance molaire. La valeur limite de la 
conductance molaire dans l’ammoniac liquide à une dilution infinie 
est plusieurs fois supérieure à la conductance molaire des solutions 
aqueuses d’électrolytes dans les mêmes conditions. Une conducti- 
bilité si élevée s'explique principalement par la nature spécifique 
des anions (électrons solvatés), pour lesquels, dans une mesure encore 
plus grande que pour les protons, est probable le mécanisme de la 
conduction en chaîne proposé par Grotthuss, ainsi que par la visco- 
sité plus faible de l’ammoniac liquide par rapport à l’eau. De cette 
manière, la conductibilité des solutions de métaux dans l’ammoniac 
liquide est un cas particulier d’une conduction du type électrono- 
ionique où du type mixte. Suivant la composition de la solution, les 
proportions relatives des conductibilités électronique et ionique 
peuvent varier dans de larges limites. 


5.3.4. QUELQUES AUTRES SYSTÈMES À CONDUCTIBILITÉ MIXTE 


Les solutions de métaux dans l’ammoniac liquidé ne sont pas 
les seuls conducteurs à conductibilité mixte. On peut également 
classer parmi ceux-ci les gaz exposés à l’action d’une décharge 
électrique, d’une radiation radioactive, d’une température très 
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haute, etc. La plupart des sels solides aux températures normales 
présentent une conductibilité ionique du éype unipolaire, c:-à-d. 
qu’une seule espèce ionique participe dans ce cas à la transmission 
du courant. Ainsi, dans les cristaux de halogénure d'argent le cou- 
rant est transféré uniquement par les cations, d’où il découle que 
le nombre de transport de l’ion argent est égal à l’unité, tandis 
que pour l’ion halogène il est égal à zéro. Par contre, dans les cristaux 
de nitrate de plomb le nombre de transport du cation est égal à zéro 
et ce sont les ions nitrate qui, seuls, sont aptes à la migration dans 
un champ électrique. Pourtant, avec l’élévation de température, 
la presque totalité des sels solides commencent à manifester aussi 
une conductibilité électronique. Ils deviennent des conducteurs 
à conductibilité mixte, d’une nature rappelant souvent celle des 
semiconducteurs. Pour quelques-uns des composés solides, notam- 
ment pour la variété « de Ag,S, la conductibilité mixte est observée 
pour une large gamme de températures. Des substances telles que 
les amalgames et les alliages de métaux, qui se classerit franchement 
parmi les conducteurs de première classe (surtout à l'état fondu), 
manifestent, au cas où l’on y fait circuler des courants d’une forte 
intensité, une faible conductibilité ionique, l’un des constituants 
de l’alliage migrant vers la cathode, l’autre vers l’anode. La nature 
du transport du courant par les ions dans les amalgames et les allia- 
ges est encore insuffisamment étudiée, bien qu'il y ait lieu de suppo- 
ser que ce phénomène est de par sa nature plus proche non des phéno- 
mènes de conduction ionique mais de ceux de diffusion, compliqués 
par la présence d’un champ électrique (électrodiffusion). 


5.3.5. CERTAINES PARTICULARITÉS DE LA CONDUCTIBILITÉ 
ÉLECTRIQUE DES SEMICONDUCTEURS | 


On peut se faire une idée du mécanisme de conduction du courant 
à travers les semiconducteurs en partant d'une théorie des bandes 
des solides. Cette théorie permet également d'établir les différences 
dans la nature de la conduction des métaux, des isolants et des 
semiconduüucteurs. 

Autant que l’on sache, le comportement d’un ensemble d'élec- 
trons diffère de celui d’ électrons isolés. Dans le premier cas, l’énergie 
des électrons se quantifie et, partant, elle ne peut prendre que des 
valeurs déterminées. Au cours de la formation d’un solide à partir 
d’atomes, l'interaction de ces derniers a -pour effet la décomposition 
des niveaux uniques et leur transformation en bandes énergétiques 
aux niveaux quantifiés. Deux électrons au maximum peuvent se 
trouver à chaque niveau énergétique d’une bande donnée. Pour les 
phénomènes de conduction, ce sont les bandes de valence et la bande 
excitée de conduction qui sont les plus importantes. Au zéro absolu, 
le niveau inférieur de la bande de valence est occupé par deux élec- 


11% 
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trons, les deux suivants se trouvent au niveau excité le plus proche, 
ét ainsi de suite. Avec l'élévation de température, les électrons 
passeront en partie, à la faveur de l'excitation thermique, à des 
niveaux non occupés (vides) plus hauts, certains d’entre ces derniers 
pouvant être le siège d’un seul électron au lieu de deux. Or, si l’on 
suppose qu’à partir du zéro absolu de température tous les niveaux 
sont comblés, un tel système ne sera pas susceptible de conduire les 
électrons. En effet, pour pouvoir prendre part au transport du courant, 
l'électron doit recevoir une certaine énergie supplémentaire cédée 
par le champ électrique et passer à un niveau (non occupé) plus 
élevé où il pourra migrer (dériver) dans le sens du champ appliqué. 
Toutefois, si tous les niveaux de la bande sont occupés, alors que 
Ja bande permise (bande de conduction) suivante à niveaux non 
occupés se trouve loin et que l'énergie requise pour faire passer un 
électron du niveau supérieur de la bande de valence au niveau 
inférieur de la bande de conduction dépasse considérablement 
l'énergie du champ, le courant ne pourra passer à travers le système, 
malgré l'existence de niveaux non occupés. 

La haute conductibilité des métaux est due au fait que tantôt 
tous les niveaux de la bande de valence ne sont pas occupés, tantôt 
il y à recouvrement de deux bandes, une bande de valence aveë. une 
baride excitée de tonduction, qui possèdent en outre -un nombre suf- 
fisant. de vacances. La largeur d’une bande donnée étant faible, 
on conçoit que même pour une énergie du champ peu élevée les 
électrons passeront aux niveaux suivants et participeront au trans- 
port du courant. 

Au sein des isolants il n’y a de vacances à aucun des niveaux 
de la bande de valence et la distance entre celle-ci et la bande excitée 
suivante est grande. La largeur de la bande interdite. (zone où les 
électrons ne peuvent se trouver en vertu du principe de Pauli) £, 
se chiffre en l'occurrence à plusieurs électrons-volts. Pour. les iso 
lants types tels que le diamant ou l’oxyde de zinc, elle est égale 
à:3,6 et 3,2 eV ‘respectivement. En cas d'application d'un champ, 
les électrons ne peuvent assurer le transport du courant, puisque 
tous les niveaux de la bande de valence sont saturés et que l'énergie 
requise pour les faire passer à la bande suivante est nettement 
supérieure à des énergies du champ ordinaires. 

; Dans les semiconducteurs, de même que dans les isolants, toute 
la bande de valence est occupée par. les électrons, mais la bande 
de conduction n’en est séparée que par une faible barrière énergétique 
qui ‘est normalement inférieure à 4 eV. Pour le germanium et le 
sulfure de. plomb, qui sont des semiconducteurs types, la largeur 
de la bande interdite est. égale respectivement à 0,66 et: 0,37 eV. 
Pour cette raison, dans un :sémiconducteur les électrons : peuvent 
passer dans là bande de conduction, dès qu’un. apport d'énergie 
relativement. faible est assuré de l’extérieur,:par exemple sous 


D! 
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forme de la chaleur, de la lumière ou de l'intensité du champ électri- 
que. En même temps, le passage des électrons de la bande de valence 
à la bande de conduction fait apparaître dans la première un défaut 
de charges négatives ou un excédent de charges positives. Si en 
l'occurrence, on établit un champ, il en résultera, dans la bande 
de conduction, une migration d'électrons, ce qui fait que dans la 
bande de valence, à la place d’un électron parti, peut venir l’élec- 
tron voisin, laissant derrière lui une lacune qui acquerra une charge 
positive excédentaire. Le mouvement d’un électron dans la bande 
de valence, suivi de l'occupation des places libres, équivaut au 
déplacement, dans le sens opposé, de ces places libres qui ont reçu 
le nom de trous. De cette manière, dans les semiconducteurs le 
transport du courant est assuré par les électrons dans la bande de 
conduction et par les trous dans la bande de valence. Le mécanisme 
décrit implique que les nombres de porteurs de charges contraires, 
c.-à-d. les nombres d’électrons et de trous, soient égaux. Les semi- 
conducteurs de ce genre sont appelés semiconducteurs intrinsèques 
ou semiconducteurs n-p (n désignant « négatif», et p, « positif »). 

Par analogie avec les solutions d'électrolytes, la formation d’un 
couple électron-trou * peut être présentée sous forme d’une réaction 
de dissociation: 

(eh) = e + h, 


où e — un électron 

hk = un trou. 

Dans un semiconducteur intrinsèque, ñn = p = n;, aussi peut-on 
faire appel à une notion analogue au produit ionique de l’eau: 


np = nÀ, (5.34) 


où z et p — la concentration d'électrons et de trous dans 1 cm° 
respectivement 
n; — le nombre moyen de porteurs de charge dans le semi- 
conducteur intrinsèque. 
À la température ambiante, la valeur de »; se chiffre pour le germa- 
nium pur à 2,5-10% par 1 cm environ, alors que le nombre d’ato- 
mes de germanium dans À cm° est égal à 4,5:10??, de sorte que le 
produit des électrons par les trous est égal à 6,25-10°6, et la constante 
de dissociation, à 6,25:1026/4,5.10?? — 1,39.10%. 
Conformément aux équations (4.19), (4.26) et en vertu de la loi 
de Ohm, on peut écrire pour la conductivité %xint du semiconducteur 
intrinsèque : 


Mint = Qi (Ve + Un), (9.39) 


où g = la charge du porteur de courant. 


* Le système constitué d’un électron et d’un trou liés l’un à l’autre est 
d'ordinaire appelé « exciton ». 


466 PART. II PHÉNOMEÈNES DE DÉSÉQUILIBRE DANS LES SOLUTIONS 


IL découle de ce qui vient d’être dit que dans les semiconducteurs, 
de même que dans les solutions électrolytiques, la circulation du 
courant est assurée tant par les particules positives que par les parti- 
cules négatives. Dans les métaux le courant est transporté (sauf 
rares exceptions) par les électrons seuls, aussi peut-on écrire pour 
eux : 

{M = Mg (5.36) 


Le nombre de porteurs de courant ne varie pas en l'occurrence avec 
la température, alors que leur mobilité diminue avec l'élévation 
de température, principalement en raison de l’amplification des 
oscillations des ossatures atomiques dans le réseau cristallin du 
métal, qui entraîne une réduction de la longueur effective du libre 
parcours des électrons. Dans les semiconducteurs, comme dans les 
métaux, la mobilité des porteurs de courant décroît avec l'élévation 
de température, mais, simultanément, il y a augmentation du 
nombre de porteurs, qui, pour Æ, © kT * peut être représenté 
par la fonction de Boltzmann 


ni=nie Eg/aT, 


Au lieu de (5.36), on peut alors écrire 
ne = qnèe-Eg/KT (v, + vn). (5.37) 


Etant donné qu'avec l'élévation de température La baisse de la 
mobilité est nettement plus lente que la croissance du nombre de 
porteurs, le coefficient de température de conductibilité électrique 
des semiconducteurs doit être positif, à la différence des métaux. 

Le nombre et la nature des porteurs de courant dans les semicon- 
ducteurs dépendent dans une grande mesure de leur pureté et de 
la nature des impuretés. ÎI est admis de diviser ces dernières en 
impuretés donneurs et impuretés accepteurs, c.-à-d. en celles qui 
cèdent les électrons et celles qui en gagnent. Il s’ensuit que les 
impuretés donneurs font augmenter le nombre d'électrons, et les 
impuretés accepteurs, celui de trous. Cet effet produit par les impu- 
retés peut être illustré en prenant comme exemple le germanium qui 
possède quatre électrons de valence. Si l’on substitue un atome 
pentavalent d’arsenic à un atome de germanium dans son réseau, 
un électron sera de trop. Pour que cet électron puisse prendre part 
à la conduction, il est nécessaire que le niveau énergétique de l’ato- 
me d’impureté soit situé dans une bande interdite à proximité de la 
bande de conduction (tout près du bord inférieur de cette dernière). 
Il en résultera que chaque atome d’impureté sera ionisé et les élec- 
trons passeront dans la bande de conduction. Le nombre de porteurs 


* Dans un intervalle de température de 20 à 200 °C, kT varie de 0,025 à 
0,04eV,c.-à-d. que sa valeur reste inférieure à la valeur de Æ, pour les semicon- 
ducteurs types. 
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de courant. négatifs dans le semiconducteur contenant une impureté 
donneur sera supérieur à celui de porteurs positifs, mais l'équation 
(5.34) n’en reste pas moins valable, à l'instar du produit ionique 
de l’eau qui reste inchangé à la suite de l’addition d’une base. 
Supposons qu’un atome d’impureté donneur revient à 106 d’atomes 
du semiconducteur. Admettant que la totalité des atomes d’impureté 
(L arsenic par exemple) sont ionisés, on trouve que { cm° de germa- 
nium contiendra 4,5-101 d'électrons appartenant aux ions étran- 
gers. Il ressort de (5. 34) qu'à la température de chambre la concen- 
tration de trous sera égale à 


n? (25.408 _ 
P=—- 75 AUS 2,5. 101 — 1,410" em 


On en déduit que nr © p et que le courant est transporté. essentielle- 
ment par les électrons. Les semiconducteurs doués d'une conduction 
par électrons par excellence sont appelés semiconducteurs de type n 
ou semiconducteurs n tout court. 

Si l’on introduit dans un semiconducteur intrinsèque une impu- 
reté accepteur, par exemple si l’on dope le germanium à un atome 
de gallium qui ne possède que trois électrons de valence, ce dernier 
acquerra un électron cédé par le germanium et dans la bande de 
valence il y aura un trou: La condition de cette transition est la 
proximité du niveau énergétique du corps étranger, situé dans une 
base interdite pour le germanium, au niveau supérieur de la bande 
de valence du germanium. La concentration de trous devient alors 
prépondérante et le semiconducteur intrinsèque devient un semi- 
conducteur ‘extrinsèque de .type p ou semiconducteur p. Pour les 
semiconducteurs extrinsèques, on a n = p = ñ;, de sorte qu'aulieu 
de (5.35) on doit écrire: 


— 4 (nv, + PVR) 
ou 
— Ne 


pour les. semiconducteurs n, car n > p, et 
— gPUr 
pour les semiconducteurs p, car ñn < p. 


CHAPITRE VI 


DIFFUSION DANS LES SOLUTIONS D’ÉLECTROLYTES 


6.1. Lois fondamentales régissant la diffusion 
moléculaire 


6.1.1. DÉDUCTION DES LOIS DE FICK 


La diffusion apparaît comme le résultat du manque d’homogé- 
néité de la composition d’un système, c.-à-d. dans le cas où diffé- 
rentes portions de ce système contiennent soit des corps différents, 
soit les mêmes corps mais en proportions diverses. Les lois de Fick 
donnent une expression quantitative des phénomènes de diffusion. 

Soit un tube d’une section Q, rempli d’une solution d’un corps 
quelconque (fig. 19), la concentration de celui-ci allant en décrois- 
sant suivant l’axe des x. Si l’on délimite mentalement, à l’intérieur 
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Fig. 19. Phénomène de diffusion (schéma) 


du tube, une couche élémentaire comprise entre x et x + dx (dont 

l'épaisseur est égale à dx et le volume, à Q dx), on constatera qu'à 

gauche de celle-ci la concentration et la pression osmotique seront 

égales à c et x respectivement, alors qu’à droite leurs valeurs res- 

pectives seront de c — de et x — dx. En conséquence, une force 

effective Q dx, orientée suivant l’axe des x sollicitera la couche élé- 

mentaire, alors que toute particule présente dans la couche Q dx 

sera exposée à l’action d’une force effective égale à 
Q ds an , 

7 QcNadz  cNadr : (6.1) 

Sous l’effet de la pression osmotique, les particules doivent mi- 

grer suivant l’axe des x à une vitesse « déterminée par l'équation 
an 

TM) de 


Où rx — le coefficient de frottement interne. 


Ofrk — 
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Tout en supposant que les lois des gaz parfaits puissent s'étendre: 
à la solution et en exprimant dn par ÀT dc, on peut récrire l’équa- 
tion (6.2) de la manière suivante: 


RT d 
Ofrk — Ne — (6.3) 


En un temps dt une quantité dn de-particules passera par la section Q : 
dn = oQcN, dt (6.4) 


ou, après l'élimination de w, 


dn = — 0 dt. (6.5) 


LU e LU LA RT # e 
En introduisant une quantité À — TR ON peut écrire 
r 


dn = — AQ + dt. (6.6} 


L’équation (6.6) traduit la première loi de Fick. Le coefficient A, 
appelé habituellement coefficient de diffusion, a une dimension 
cm?-s-! et montre la quantité de particules qui a diffusé en 1 s 
à travers une aire de section transversale de 4 cm? de la solution pour 
un gradient de concentration égal à l’unité. 

La valeur approchée du coëfficient de diffusion À peut être 
calculée en recourant à la relation de Stokes-Einstein 


___ _kT 
__ Gxry ? 


où k — la constante de Boltzmann 

r — le rayon des particules participant à la diffusion 

y = la viscosité de la solution considérée comme un miliew 

homogène 

x — la pression osmotique 

L'équation de Stokes-Einstein ne peut s'étendre aux solutions. 
d’électrolytes que s’il s’agit seulement d'une évaluation approchée- 
des coefficients de diffusion des ions. Les valeurs calculées peuvent 
être nettement différentes des valeurs effectives à cause de l’incerti- 
tude quant à l'importance du rayon de l’ion hydraté en déplace- 
ment et en raison de la présence de la charge ionique, ce qui provoque- 
une polarisation du milieu environnant et, non seulement modifie- 
la viscosité de celui-ci, mais aussi engendre des forces de freinage: 
supplémentaires. 

La déduction de la première loi de Fick implique que le gradient. 
de concentration ne varie pas dans le temps et ne dépend pas de la 
valeur de x. La première loi de Fick se rapporte donc au phénomène- 
de diffusion stationnaire. Pourtant, la diffusion ne se déroule pas: 
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toujours, tant s’en faut, dans des conditions stationnaires. Ainsi, 
-si le tube contient, dans sa partie de gauche, un solide susceptible 
-de se dissoudre dans le liquide remplissant le tube, la concentration 
de la solution variera dans l’espace et dans le temps. Tout en aug- 
mentant, la concentration atteindra alors une valeur limite corres- 
pondant à la solubilité du corps, et le front de la solution saturée 
se déplacera de gauche à droite. 
Une quantité de particules 


dn= — AQ dt 
ZT 


pénétrera, en un temps dé, dans la couche élémentaire dx, et une 
quantité de particules égale à 


dn' VIE “ _ (+ -)z | di 


‘en sortira pendant le même temps df, car les gradients de concentra- 
tion aux limites de séparation de droite et ie gauche de la couche 
«élémentaire sont différents d’une quantité _ É | dx. II restera 


de ce fait, dans la couche élémentaire dx; une quantité de particules 


dn— dn' = AQ | _ ) dz dt, 
mais 
de = — ne. 
‘Et  — : 
(a (5, 67 


L'équation (6.7) est une équation différentielle générale du phéno- 
mène de diffusion et une expression mathématique de la seconde 
doi de Fick. 


6.1.2. EXTENSION DES LOIS DE FICK AUX SOLUTIONS 
D'ÉLECTROLYTES 


L'’énoncé des lois.de Fick ne stipule d’aucune façon la nature 
du soluté, aussi se prêtent-elles aisément à la description de la 
diffusion des électrolytes. C’est ainsi qu’en recourant à l'équation 
(6.3), on peut écrire respectivement pour la vitesse de diffusion 
des ions positifs + et des ions négatifs @_ 

RT de. 
DER Ne à QE 
et 


RT dc_ 
PT ren de SE 
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Conformément à l'équation (4.13), on a 
0 z,F 


A 
* tréiNaA 
et 
0 z_F 
CS tré Na 
ce qui donne, compte tenu de (6.8) et (6.9), les expressions suivantes 
pour les vitesses de diffusion des ions 


RTvÿ 41, des 


PET Sp dd (6.10) 
et | 
RTw9 1  dc_ | 
De CT ea tp 


Les équations (6: 6 (6.10) et: (6. 11). permettent de déduire le 
nombre d’ions-grammes positifs traversant par diffusion la section Q 
pendant un temps di, ce nombre étant _—… à 


dns = 400 dt = PE 0 4 qe, (6.12) 


älors que le nombre dinegrammes né sera égal à 


dn_ = @_C_ -S2 di — — Ft (6.13) 
I ressort des expressions (6.12), (6. 13) « et . 21) que 
den te ir (649 
et 
A = 0, (6.15) 


où A, et À_ sont les coefficients de diffusion des cations et des 
anions, coefficients ayant la même dimension que le coeïticient 
de diffusion A (em?-s"1). 

Les mobilités des cations et des anions ne sont généralement 
pas égales (À? -£ À?) et partant leurs coefficients de diffusion ne 
le sont pas non plus: A, Æ A_. C’est pourquoi, pour un même 
gradient de concentration, les vitesses de diffusion des ions positifs 
et négatifs sont différentes. Si l’on suppose qu'il existe une frontière 
entre deux solutions d'acide chlorhydrique dont les concentrations 
sont égales respectivement à c et c — dc, il passera par diffusion 
dans le sens de Ia solution diluée, pendant un certain temps, plus 
d’ions hydrogène que d’ions chlore, puisque Afh+ > At-. La consé- 
quence en est l'apparition d'une différence de potentiels entre la 
solution concentrée et la solution diluée, cette dernière se trouvant 
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en l’occurrence chargée positivement *. La différence de potentiels 
ainsi apparue freinera la migration des ions hydrogène rapides et 
accélérera celle des ions chlore lents. Par suite de l'accroissement 
ultérieur du potentiel, les vitesses de migration des ions de charges 
contraires deviendront égales et la diffusion de l’électrolyte se 
déroulera comme celle des molécules non dissociées. La différence 
de potentiels stationnaire, survenant au sein de la solution et due 
à la différence des mobilités ioniques, est appelée potentiel de diffu- 
sion Vy. 

La diffusion d'un électrolyte en solution apparaît donc comme 
le résultat de l’action de deux gradients: celui de concentration et 
celui de champ, lié au potentiel de diffusion. Pour cette raison, 
on peut écrire des équations pour la vitesse de migration des ions 
positifs et des ions négatifs respectivement : 


DÉS Re te de (6.16) 
et 

ot. D tue fe (6.17) 
L O4 = —# (<=. = +2F 2e) (6.18) 
t 
| (M ep), (640 


où <a est le gradient de champ correspondant au potentiel de dif- 


fusion Va. Pour une diffusion stationnaire, les vitesses des cations 
et des anions sont égales: wo}, — w-, à égalité des charges ioniques 


z4+ — Z_ — z et des concentrations c4 = c_ — c, de sorte que 
da __ RAT vi—uw de 
2F dæ cc WEw dr (6.20) 
Etant donné que ©: — w-, la valeur de zF —=< Fe peut être substituée 


dans n'importe quelle équation traduisant Pi vitesse de migration 
des ions, notamment dans l'équation (6.17), et l’on obtiendra une 
expression pour la vitesse de mouvement de l’électrolyte dans son 
ensemble : 


. vg RT dc RT v—09 de 
Des Pen 
ou 
_ 2v%v0 RT de 
D ren) Te (6-22) 


Dans tous les cas la solution diluée acquerra la charge de l’ion le plus 
mobile. 
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Le nombre de moles participant à la diffusion est égal à 


dn — oQcdt 
et. partant ; 
2v0v0 dc 
où 
0 ,,0 
BED RT An (6.24) 


zF (v9 +0) 
est le coefficient de diffusion d'un électrolyte binaire. | 
La confrontation de l’équation traduisant le coefficient de dif- 
fusion d'un électrolyte Ag avec les formules obtenues antérieure- 
ment pour les coefficients de diffusion des ions positifs À, et des 
ions négatifs À_ permet d'exprimer le coefficient de diffusion de 
l’électrolyte par les coefficients de diffusion des ions qui le consti- 
tuent. Pour les électrolytes binaires 


| 2A4A_ 
vers , (6.25) 
et pour les électrolytes de tous types” 
. (z:+1z-1)A,A_ . 
DRE TEA Fe 


Lors du calcul du coefficient de diffusion pour les: ions d’une 
i-ième espèce — À; — on peut recourir aux formules suivantes : 


| À ; 
A,=8,96-10"T — ,. om.s"! (6.27) 
ou 
| À9 
A;=7,14.105T — , cm?.jours !. (6.28) 


Quelques-unes des valeurs des coefficients de diffusion pour 
certains ions, calculées d’après l'équation (6.27), sont portées dans 
le Tableau 29. 


Tableau 29 . 
Coefficients de diffusion de certains ions (à 25 °C) 
Jon oi | Ion Pre 0 
H+ 9,34 ‘OH- 5,23 
Lit : 4,04 CI- 2,03 
Na+ 1,35 CH,C00- 1,09 
K* 1,98 SO 1,08 
e Pb 0,98 CrÔ2- 1,07 
| Cu?+ 0,72 
Ni?*+ 0,69 
Zn°+ 0,72 
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Il est pratique de calculer le coefficient de diffusion d’un électro- 

lyte mono-monovalent d’après la formule 
AA = 

Aa 0154-55 T,, cm?.jours {, (6.29) 
déduite à partir de l’équation (6.24) en substituant dans cette équa- 
tion les valeurs numériques des grandeurs constantes à leurs symbo- 
les et en utilisant les jours (24 heures) comme unité de temps. 

Le Tableau 80 indique les valeurs des coefficients de diffusion 
d’électrolytes mono-monovalents, expérimentales et calculées d’a- 
près l’équatiôn (6.29). En procédant aux calculs on supposait que 


Tableau 30 


Coefficients de diffusion d’électrolytes 
mono-monovalents (à 18 °C) 


Electrolyte À 6] (expér.) A6] (théor.) 
LiCI 1,000 0,949 
NaCl 4,170 4,173 
KCI 1,466 1,460 
KOH 4,903 2,109 
HCI 2,324 2,431 
CH;,COO0H 0,930 1,368 


le degré de dissociation des électrolytes est égal à l’unité. La conver- 
gence des valeurs calculées et expérimentales est suffisamment. 
bonne ; l’acide acétique constitue la seule exception, ce qui s’expli- 
que par son faible degré de dissociation. 


6.2. Nature de l’interaction ions-ions intervenant dans 
la diffusion des électrolytes 


Les valeurs des coefficients de diffusion, citées plus haut, se 
rapportent aux solutions d’électrolytes infiniment diluées et sont 
donc des coefficients de diffusion « parfaits ». Les valeurs expéri- 
mentales des coefficients de diffusion ne restent pas inchangées: 
avec la variation de la concentration mais, en règle générale, accu- 
sent un décroissement avec l’élévation de cette dernière. Les données 
caractérisant la relation entre Aa et la concentration pour un cer- 
tain nombre d'’électrolytes sont résumées dans le Tableau 31. Pour 
la plupart des électrolytes, la variation du coefficient de diffusion 
Aa avec la concentration est traduite par des courbes possédant 
un minimum. 
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Tableau 31 
Relation entre les coefficients de diffusion et la concentration (à 25 °C) 


Coeîfficients de diffusion à une concentration de (en moles 
par 1000 g de solvant) 


Electrolyte | 

0,000 [0.001 | 0,005 0.01 | 0,05 | 0,1 0,5 | 1,0 | &,0 
HCI 3,339 — — —, | — — | — — 5,77 
LiCI 1,368 | 1,345 | 1,323 1,31211,280| 1,267 |1,278|1,302| — 
CaCI, 4,336 |[1,24011,179| — |1,12111,110|1,14011,203| — 
(NH4)2S0a 1,927 — — — | 0,802/ 0,825 | 0,938 | 1,011 | 1,135: 
ZnsO, 0,849 10,74810,705|[ — —_ ïè | — | — — 
LaCl; 14,244 |[1,17511,105| — — — | — — — 


La relation entre le coefficient de diffusion et la concentration 
de l’électrolyte a pour cause les forces d’interaction se manifestant. 
entre les ions participant à la diffusion, les phénomènes d’hydrata- 
tion intervenant dans l’électrolyte et l’augmentation (ou la diminu- 
tion) de la viscosité de la solution. Aucun de ces effets n’a été pris: 
en considération par la théorie de la diffusion des électrolytes due: 
à Nernst, sur laquelle sont fondées toutes les équations citées plus. 
haut. 

En procédant à l’étude de l'influence qu’exercent les forces. 
d'interaction entre ions sur la diffusion des électrolytes, il faut. 
tenir compte de la spécificité du phénomène de diffusion. La diffu- 
sion diffère de la conductibilité électrique par le fait qu’au cours 
de la diffusion la migration des cations et des anïons s’effectue dans 
un même sens, tandis que sous l’effet d’un courant électrique les 
ions positifs et négatifs se déplacent dans des sens opposés. En: 
outre, dès qu'un état stationnaire est atteint, la totalité des ions 
d’un électrolyte donné diffusent à une même vitesse, alors que sous 
l'effet d’un courant électrique ils se déplacent indépendamment 
les uns des autres et à des vitesses différentes. De ce fait, Les forces 
d’électrophorèse et les forces de relaxation, liées à l’existence de 
l’atmosphère ionique, doivent se manifester lors de la diffusion des 
électrolytes d’une autre façon que dans le cas de la conductibilité 
électrique. Dans une solution en équilibre, les ions sont animés 
d’un mouvement désordonné pendant lequel l’ion central et les 
ions entrant dans la composition de son atmosphère ionique sont 
susceptibles de se déplacer tant dans un même sens que dans les 
sens contraires. Si l’on considère la diffusion comme un phénomène 
entraînant des écarts peu importants à l’état d'équilibre, il faudra 
considérer qu'une des forces mobiles est constituée non point, comme 
le veut la théorie de Nernst, par le gradient de préssion osmotique 
mais par la différence des potentiels chimiques réels. Une autre 
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force devra être identifiée, comme dans la théorie de Nernst, au 
champ électrique créé lors de la migration des ions portant des 
charges contraires et se déplaçant à des vitesses initiales difiéren- 
tes. La nécessité de recourir aux D otontiels chimiques réels nous 
incite à introduire dans les équations de la diffusion les coefficients 
d'activité des ions constituant l’électrolyte. Le coefficient de dif- 
fusion en solution réelle À est lié au coefficient de diffusion de 
Nernst A° par une relation 


dimcf, 


A— A0(1+ ee (6.30) 


L’équation (6. 7. peut être déduite de la manière suivante. 
Conformément à (6.6), 


dn 0 de 
a OU 
ou 
dan on © dd dinc 
no Dr AU, 


où le coefficient de diffusion est symbolisé A9, puisqu'il se rapporte 


à une solution infiniment diluée, c.-à-d. à une solution idéale. 


; ” , + r. dlnc 2 
Dans le cas des solutions réelles, la dérivée doit être rem- 


dx 
Le d 
placée par _ © , de sorte qu’on a 
dan dlna 
de à! 


où À est le coefficient de diffusion en solution réelle à une concentra- 
tion donnée c. 
Etant donné que 


dina —dinc+dlnf, 
ON à 


dx 


TA de ", dinf 
—AQ + (1 Li dinc }- 
La confrontation de cètte équation avec l'équation (6.6) qui a trait 
aux solutions idéales conduit à l'équation (6.30). 

‘équation (6.30) s’accorde d’une façon satisfaisante avec l’expé- 
rience en ce qui concerne les solutions diluées, surtout celles des 
électrolytes à faible charge: Quand on passe aux solutions plus con- 
centrées et aux ”’électrokytes à.forte charge, la convergence :de cette 


CH. VI. DIFFUSION DANS LES SOLUTIONS D’ÉLECTROLYTES 177 


équation avec les données expérimentales se trouvé compromise. 
Un meilleur accord de la théorie avec l’expérience peut être obtenu 
si l’on prend en considération les facteurs suivants: a) les effets 
d'électrophorèse et de relaxation modifiés; b) l'entraînement de 
molécules d’eau par les ions en cours de diffusion ; c) le déplacement 
de molécules d’eau dans un sens contraire à celui de la diffusion; 
d) variation de viscosité de la solution avec la concentration. 

La différence entre le phénomène de diffusion et les phénomènes 
de conductibilité électrique et l’état équilibré de l’électrolyte 
doit donc se manifester dans la nature de l'interaction interionique 
qui lui est propre. Pour cette raison, il serait erroné, en étudiant la 
diffusion, d'utiliser comme facteur de correction le coefficient d’acti- 
vité f.ou le coefficient de conductibilité f:. Ici il est nécessaire d’in- 
troduire un coefficient spécial f, qui tient compte des forces d’interac- 
tion interionique mises en jeu justement lors de la diffusion. On peut 
l’appeler coefficient de diffusion et le déduire à partir de l'équation 


A = A. (6.31) 


Il convient de calculer la valeur de f,; en gardant présente à l'esprit 
la spécificité des phénomènes de diffusion. Comme il a déjà été si- 
gnalé, lors de la diffusion des solutions électrolytiques les ions cons- 
tituant l’électrolyte se déplacent dans un sens commun à eux tous, 
et cela à une même vitesse dès le moment où s'établit le régime de 
diffusion. De cette manière, les ions de signes contraires perdent dans 
une mesure considérable les caractères individuels de migration qui 
leur sont propres dans une solution en équilibre et persistent en cas 
de passage d’un courant électrique à travers les solutions. La perte 
de l’aptitude au déplacement indépendant par les ions équivaut dans 
une certaine mesure à la formation de paires ioniques ou de 
complexes ioniques ayant une structure plus évoluée. La notion 
de paires ioniques est généralement employée quand on étudie les 
propriétés des électrolytes dans le domaine des hautes concentra- 
tions. Elle ne s'étend pas au domaine des solutions diluées où le com- 
portement des électrolytes se prête à une description satisfaisante 
sur la base des théories de l’atmosphère ionique dues à Debye et 
Hückel. Toutefois, en cas de diffusion des électrolytes, lorsque l’ion 
central et l’atmosphère ionique se déplacent dans un même sens, 
on peut considérer le système ion central-atmosphère ionique comme 
un Cas particulier du doublet ionique où la distance entre les ions 
est égale au rayon de l'atmosphère ionique 1/7. L’atmosphère ionique 
est alors identifiée à une particule disposée à la distance indiquée 
de l’ion central, se déplaçant avec lui dans le sens de la diffusion et 
possédant une charge de signe contraire et d’une valeur absolue égale 
à celle de l’ion central. En s’inspirant des concepts sur des paires 
ioniques, Kirianov (1961) a examiné la relation entre le coefficient 
de diffusion et la concentration de la solution. A l'issue de quelques 
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simplifications, l'équation fondamentale qu ‘il a déduite peut être 
écrite .sous la forme suivante : 


À = A (—AVe + Bo), (6.32) 


où € — la concentration molaire 

A et B — des coeïfticients complexes, À dépendarit. de la charge 
ionique, de la.constante diélectrique de la solution et de 
sa température, et B, par. surcroît, de la distance séparant 

_ “les ions dans le doublet ionique. 

‘L'équation (6. 32) n’a pas été vérifiée quäntitativement, mais elle 
traduit fidèlement le caractère de la variation du coefficient de diffu- 
sion avec la. concentration et pérmet de construire une courbe: A-c 
dont l’allure coïncide avec; les résultats chiffrés des données expéri- 
mentales. 


6. 3. Potentiel de diffusion 


6.3.1. INTERPRÉTATION THERMODYNAMIQUE DES POTENTIELS 
DE. DIFFUSION 


Un.potentiel de diffusion survient dans le cas. où les mobilités 
des ions: constituant l’électrolyte sont inégales et il y a dans la 
solution un gradient de concen- 
tration. Le potentiel de diffusion 
ne saurait être considéré comme 
-équilibré, bien que sa, valeur, 
dans les conditions d’une diffu- 
sion stationnaire, puisse rester 
invariée durant un temps pro- 
longé. Le potentiel de diffusion, 
comme le phénomène de diffu- 
sion dans son ensemble, corres- 
pod à un écart peu important 
à l'état d'équilibre, aussi son 
interprétation thermodynamique 
“est-elle parfaitement concevable. 
‘Dans le cas le plus fréquent, 

un potentiel de diffusion survient 
à l'endroit de contact de deux 
solutions Z et [1'qui diffèrent 
Fig. 20. Le cas le plus général de con- l’une de l’autre aussi bien quan- 
tactide deux solutions, conduisant  titativement que qualitativement 
à l'apparition de potentiels de diffu- (fig. 20). A'la frontière de ces 
sion. (schéma) ; ; Ter 

solutions il existe une certaine 

couche de transition où la com- 

position varie de celle de là solution. à celle. de la so- 
lution ZI ou vice versa. Dans cette mêmé couche transitoire est 
aussi’ localisé le potentiel de diffusion. La structure de là couche 
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de transition, de même que la loi régissant-la variation de compo- 
sition, sont inconnues. Il est pourtant possible de prétendre. que 
si l'on délimite mentalement, à l’intérieur de cette couche, une 
couche élémentaire d’une épaisseur dx, ayant des frontières AA et 
BB, et que l’on suppose qu’à gäuche de la frontière AA Îles activités 
des particules présentes seront @; do, Gi t Gps ‘ellés séront diffé- 
rentes de ces valeurs, à droite de la frontière BB, d'une quantité 
infiniment petite. Si l’on fait passer à travers le système ainsi choisi: 
1 faraday d'électricité; d’une façon réversible et. isotherme, il en 
résultera, du fait du déplacement des ions, une variation de com- 
position ‘au système et, par voie de conséquence, ‘du potentiel ther- 
modynamique. Soit une variation de celui-ci, correspondant à une, 
grandeur dG exprimable par les potentiels chimiques : Fo | 


Etant donné que | 
| du; = RTd In a;, 
on a 


dG = RT.D m;d ln a. (6.33) 


Si la fraction de courant transportée par une espèce ioniqué donnée 
est égale à t;, le rapport t;/z; sera égal au nombre de molécules- 
grammes du corps transféré 


d’où l’on tire, en se guidant. sur lé équation (G. 5), 


dG=RT È4 din (6.34) 


D'autre part, la variation du Hétentil (emo naenIque correspond 
ici au travail électrique 


où. #4 est le potentiel de diffusion. En substituant à .4G figurant 
dans l'équation (6.34) sa valeur tirée de (6.35) et en résolvant l’équa- 
tion ainsi obtenue par rapport à 44, on peut obtenir, à l’issue de 
l'intégration, l'expression générale suivante pour . la. valeur du 
potentiel. de diffusion entre les solutions Z et ZI: 


I: | à Le Fe 


180 PART. II. PHENOMÈNES DE DÉSÉQUILIBRE DANS LES SOLUTIONS 


6.3.2. THÉORIES DE PLANCK ET DE HENDERSON 


‘équation (6.36) comporte les activités des ions individuels 
impossibles à déterminer thermodynamiquement, aussi l’évalua- 
tion des potentiels de diffusion par voie thermodynamique consti- 
tue-t-elle un problème insoluble. Le calcul de #, est possible si 
l’on part de suppositions bien définies sur la structure de la couche 
de transition, sur le caractère de la variation dans cette couche 
de l’activité et de la mobilité des ions, etc. La première solution 
de ce genre de l'équation (6.36) fut proposée par Planck (1890). 
Il admit, premièrement, que les mobilités ioniques ne dépendent 
pas de la concentration et que les propriétés du solvant ne varient 
pas en passant de la solution Z à la solution ZI et, deuxièmement, 
que les ions diffusent à l’intérieur d’un espace strictement déli- 
mité, des deux côtés duquel se trouvent les solutions 7 et ZT inchan- 
gées. Tel est le cas si deux solutions différentes coulent parallèle- 
ment l’une à l’autre, baignant des deux côtés un mince diaphragme 
de verre. Il est également à noter que la notion d'activité n'étant 
pas encore introduite à l’époque dans la thermodynamique, la 
théorie de Planck correspond au cas où les activités et les concen- 
trations sont égales : a; = c;. Tout ceci étant admis, on peut obte- 
nir une équation du potentiel de diffusion 


Va = IE, (6.37) 


1 


où & est une certaine fonction transcendante ; on la trouve à partir 
de la relation 


7 
Act She! In In 
Dur DA-D 


: (6.38) 


= = In =— 
î 
par itération, c.-à-d. par sélection des valeurs de Ë satisfaisant le 
mieux à l'égalité du premier et du second membre de l’équation 
(6.38); dans celle-ci, un trait indique l'appartenance à la solu- 
tion Z, deux traits, à la solution Z1Z. 

Une deuxième méthode de détermination de 4%, fut mise au 
point (1907) par Henderson. Tout en gardant les principales sup- 
positions de Planck, Henderson considérait que dans la couche de 
transition la composition varie progressivement de la solution 7 
à la solution 21. Pour cette raison, à tout point de la solution la 
composition en pourra être traduite par une somme (4 — x) I + xTÏ, 
où (1 — x) est la proportion de la solution 7? dans la composition 
résultante, et x, la proportion de la solution 77. Dans la direction 
allant de gauche à droite, à partir du point { jusqu'au point &, 


CH. VI. DIFFUSION DANS LES SOLUTIONS D'’ÉLECTROLYTES 481 


la valeur de x varie de zéro à l'unité. À ce modèle de la couche de 
transition correspond l'équation suivante du potentiel de difiu- 
Sion : 


RT. 2 2 ( io) S'ic: 
Ÿa= — D BETETE (&—&) In SE (6.39) 


Ici encore, un trait se rapporte à la solution Z et deux traits à la 
solution 77. Les charges z; à introduire dans l’é équation (6.39) doi- 
vent être prises avec le signe qu'a la charge de l’ion considéré. 

En plus de ces deux méthodes de calcul des potentiels de diffu- 
sion, on en a proposé d’autres, mais celle de Henderson reste jusqu'à 
présent la mieux adaptée. 

En raison de leur complexité considérable, les équations (6.38) 
et (6.39) ne sont pas, en règle générale, mises en œuvre sous leur 
forme complète. En outre, ce sont des cas particuliers simples 
qui revêtent le plus grand intérêt au point de vue pratique. Envisa- 
geons deux exemples de ce type. 

4° Solutions d’un seul et même électrolyte MA mais de concen- 
trations différentes c; et c,. Dans ce cas particulier, les équations de 
Planck et de Henderson se voient simplifier jusqu'à 


RT A0—2 c! 
LORS SE TEUTE In PE (6.40) 


Si l’on substitue les activités aux concentrations, l'équation (6.40) 
deviendra valable également pour les solutions concentrées. Dans 
ce Cas, 
RT À LT 
Wap TT, Mors (6.41) 
où les mobilités ioniques À et À; doivent correspondre à leurs activi- 
tés dans les solutions Z et ZI. 

20 Solutions de deux électrolytes divers possédant un ion com- 
mun (notamment du type (M’A et M’A), les concentrations des élec- 
trolytes étant égales : c” — c”. Les formules de Planck et de Hender- 
son sont mises en l’occurrence sous la forme 


RT | A9 + 
Va = 7 In ae ; (6.42) 


Au lieu de (6.42) et compte tenu de ce que À% + À2 — À5, on peut 
écrire 


ba= 2 In ns (6.43) 
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6.3. D DONNÉES EXPÉRIMENTALES RELATIVES AUX POTENTIELS 
DE . DIFFUSION | 


Des “bar de one de diffusion, expérimentales et calculées 
d’après l’équation (6.43), sont portées dans le Tableau 32. Les valeurs 
maximales des potentiels de diffusion sont constatées dans les cas 
où l’une des solutions ést un acide. Ce fait devient: compréhensible 
si l’on se souvient que la mobilité dés ions hydrogène présents dans 
les solutions d'’acides.(dans une solution de chlorure d'hydrogène 


Tableau 32 


Confrontation des valeurs expérimentales 
et calculées des potentiels de diffusion 


LE 10-38, V 


Frontière C1 — C2 Valeur Valeur 
expérimentale calculée 


HCI-KCI 
HCI-KCI 
HCI-NaCl 
HCI-NacCl 
HCI-LiCI 
HCI-LiCI 
NaCGI-LiCl 
KCI-LiCI 


© ND D 
O D © «I O0 


2 


D) O0 CO <O 2 2 1] O0 
© © 


NErS 


2 


000000 oO 
BOOREOHRUTO 


en l'occurrence) est nettement supérieure à celle de tous les autres 
ions. Le Z'ableau 32 fait ressortir que la divergence entre les valeurs 
expérimentales et calculées des potentiels de diffusion, si peu impor- 
tante qu'elle soit, atteint tout de même plusieurs millièmes de 
volt et dépasse en valeur les erreurs éventuelles de l'expérience. Pour 
cette raison, il n’est pas recommandé de recourir aux équations 
(6.40) et (6.43) ainsi qu'à l'équation générale (6.39) lorsqu'il s’agit 
de calculs précis des potentiels de diffusion. 

On a proposé des méthodes permettant d’abaisser le potentiel 
de diffusion à la limite de séparation de deux solutions différentes 
et de réduire par là l'incertitude influençant la valeur de la f.é.m. 
Une de ces méthodes, méthode du pont salin, consiste à interposer 
entre deux solutions une solution concentrée intermédiaire d’un élec- 
trolyte dont les cations et les anions ont des mobilités proches. 
La limite de séparation entre deux solutions est ainsi remplacée 
par deux frontières ; à chacune de ces frontières le potentiel de diffu- 
sion est inférieur à Celui de la limite de séparation primitive. En 
plus, les potentiels de diffusion aux deux frontières s'avèrent souvent 
être de signes contraires, la conséquence en étant que la valeur glo- 
bale du potentiel de diffusion se voit baisser. En qualité de ponts 
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salins on utilise les solutions de chlorure de potassium ou de nitrate 
d’ammonium dans lesquelles (v. Tableau 24) les mobilités des cations 
et des anions diffèrent peu les unes des autres. Etant donné que l’on 
ne parvient pas à supprimer totalement par cette méthode les-poten- 
tiels de diffusion, on est amené à créer, pour les déterminations 
exigeant une précision particulière, des systèmes où la limite de sé- 
paration ‘entre deux solutions différentes n'existe pas. On exclut 
par là l’éventualité même des potentiels de diffusion. 

La valeur absolue des potentiels de diffusion (v. Tableau 32) est 
peu élevée et ne dépasse pas quelques centièmes de volt. Pour cette rai- 
son, les potentiels de diffusion, en règle générale, ne sont pas pris en 
considération en électrochimique technique. Il est vrai que parfois, 
notamment dans le cas de l’électrolyse industrielle de l’eau, on prend 
des mesures visant à les abaisser en vue de réduire l'absorption d’éner- 
gie électrique. 

Il y a lieu de croire que les potentiels de diffusion, tout comme 
les potentiels aux membranes dont l'étude fait l'objet de la chimie 
colloïdale, jouent un rôle important dans l’activité vitale des animaux 
et des végétaux. 


PARTIE III 


EÉQUILIBRE AUX ÉLECTRODES 


CHAPITRE VII 


POTENTIELS D’ÉLECTRODE ÉQUILIBRÉS 


7.1. Expression thermodynamique pour le potentiel 
d’électrode équilibré 


Si un système électrochimique est le siège d’une réaction réver- 
sible et isotherme 
+2F us 
vaA + v8B + .. — VLL + vuM + . . +OQ, 
la variation du potentiel thermodynamique G correspondra, à cons- 
tance de pression, à l'énergie électrique du système 
— ÂGr,p=2FE7r, p 
et la f.é.m. réversible du système est définie comme 


AG 
Êr,p= ee =. (7.1) 


D'autre part, en vertu de l’équation (1.43), on a 


AG = D iv 


où v; est un coefficient stœchiométrique se rapportant à un consti- 
tuant possédant un potentiel chimique u;; on admet ici que les va- 
leurs de v; sont négatives pour les corps de départ et positives pour 
les produits de la réaction. Etant donné que selon l’équation (2.27) 


m=ui+ RAT Ina;, 
on peut écrire, au lieu de (1.43), 
AG= D'ufvi+ RAT D vin a 
ou bien, compte tenu des signes de v;, 
L M 


V 
AG= Ÿ pÉvi + RT In 


V ’ 
B 
ai ar 


(7.2) 
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où l’on attribue en l’occurrence une valeur positive à tous les coef- 
ficients stœchiométriques v; dans le terme logarithmique. Lorsque 
les activités de toutes les substances intervenant dans la réaction sont 
égales à l’unité, autrement dit, si pour n'importe laquelle d’entre 
elles a; — 1, ou bien lorsque a; = 1, mais 

V V 

M 

a; Lay ire . 1 

Va Vs sr 

a A ape 
on aura 

AG= AG = SJ'uÿv;, = RAT InK, 


où AG? = la variation standard du potentiel thermodynamique 
K = la constante d'équilibre d’une réaction chimique donnée 
pour une température et une pression déterminées. 
Les valeurs de AG? et X ont en l’occurrence le même sens que dans 
l'équation connue de l’isotherme d’une réaction chimique 


AG=RTInA+RTInl[lut. (7.3} 


En partant des équations (7.1) et (7.2), on peut écrire 


E ÉLUS NS PRES arret +. 7.4 
Le — a * 
2F Fe 2F : VA VB , ( } 
a À a 


Il ressort de (7.4) que lorsque soit a; = Î pour chaque constituant, 
soit l'expression logarithmique dans le second terme du deuxième 
membre de l’équation est égale à l’unité, on a 


RT 
E= IX. (7.5) 


Cette valeur de la f.é.m., correspondant à la constante d'équilibre 
de la réaction électrochimique génératrice de courant, est symboli- 
sée par Æ° et appelée .f.é.m. standard d’un système électro- 
chimique. La Î.é.m. de tout système électrochimique en équilibre est 
donc fonction de la f.é.m. standard et des activités qu'ont les enti- 
tés intervenant dans la réaction chimique. En utilisant les logarith- 
mes népériens, on décrit la force électromotrice par l'équation 


VL YM 
T ü a +. + 
VAE RUE PE ER BASS (7.6) 
zF A VB 
a À aR CE] 


ou, en utilisant les logarithmes décimaux, par l'équation 


A RT ay hage — _ 
E=E£E MANS (7.7) 
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“La valeur du facteur prélogarithmique dans’ l'équation (7.7), de 
même que dans l'équation (7.6), est une fonction linéaire de la tém- 
pérature. Elle peut être calculée pour toute température d’après 
la formule 
0,000198 
FA 


T. (7.8) 


Les valeurs du facteur, 2,303 RT/F-dans l'équation (7.7), facteur 
désigné dans la suite par b°, sont présentées dans le Tableau 33 qui 


Tableau 33 
Valeurs du facteur 6°—2;,303 RT/F pour 
des températures variées * 


, C | b° | to, C | b° 

—_50 0,0443 30 0,0601 
+0 0,0542 +40 0,0621 
+10 0,0552 +60 0,0661 
+20 0,0578 +100 0,0740 
25 0,0592 ‘ +150 0,0840 


* La température de 25 °C est adoptée comme tempéra- 
ture standard. La plupart des diverses caractéristiques 
électrochimiques sont déterminées à cette température. 


englobe les températures allant de —50 à +150 °C. Pour la tempé- 
rature ambiante (18 à 22 °C) la valeur de b° peut, avec suffisamment 
de précision, être posée égale à 0,06 V. 

Les équations (7.4) et (7.6) sont indéterminées dans ce sens 
qu'il n'est pas toujours possible d'établir avec certitude quelles subs- 
tances intervenant dans la réaction doivent être considérées comme 
corps de départ et quelles substances sont des produits de cette réac- 
tion. Pour cette raison, si l’on n’introduit pas de conditions supplé- 
mentaires, les valeurs de la f.6é.m. dans un seul et même système élec- 
trochimique risquent d’avoir des signes opposés suivant l’ordre d’en- 
registrement de l’équation de la réaction. A l'heure actuelle, ces con- 
ditions supplémentaires sont mises au point et recommandées par 
l’Union internationale de Chimie pure et appliquée (U.I.C.P.A.); 
leur sens sera plus clair dès que l’on prendra connaissance de la no- 
tion de potentiel d'une électrode individuelle ou potentiel d’électrode. 

L'une des particularités principales d’un système électrochimi- 
que réside en ce que les entités intervenant dans la réaction ayant 
pour siège le système en question sont séparées dans l’espace. De ce 
fait, la réaction globale génératrice-de courant se voit en l’occurrence 
scinder en deux demi-réactions dont chacune s’effectue à une électro- 
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de. De ce fait, la f.é.m. du système électrochimique, en tant que tra- 
duction de la variation de son énergie chimique au cours de la réac- 
tiorni globale, doit elle aussi se présenter sous la forme d’une somme 
de deux potentiels d’électrode. Chacun d’eux correspond à la varia- 
tion de l'énergie chimique survenant lors du déroulement d’une réac- 
tion particulière à l’électrode. On a donc 


Lx €: + Eos (7.9) 


où €, et e, — les potentiels d’électrode: 
Si la première électrode est le siège d’une demi-réaction 


EzF | 
VaA+...—"vil; (7.10) 
et la seconde, de la demi-réaction 
+zF 
vBB+...—vmM, (7.11) 


on pourra écrire, au lieu de due (7.7), 


où ef et ef — les potentiels standard d'’électrode. En plus, 
ee, = E0, (7.13) 
Les équations (7.7) et (7.12) font ressortir que l’expression pour le 


potentiel d'électrode revêt le même aspect que l’équation thermody- 
namique générale pour la f.6.m. du système électrochimique : 


VA 
oo ART. an 
er one: (7.14) 


à cette seule différence près qu’elle comporte les activités des corps 
intervenant dans la réaction considérée à l’électrode. Le potentiel 
standard d'’électrode correspond au potentiel de l’électrode réver- 
sible dans les cas où l’activité de chaque participant de la réaction 
à l’électrode est égale à l'unité, soit a; — 1, ou bien lorsque a; 1 
mais le produit des activités de tous les corps réagissants égale l'unité. 

On ne peut déterminer par voie expérimentale que la valeur glo- 
bale de Æ ou de £", c.-à-d. la somme des potentiels d’électrode &, et 
£, OU 8, et e mais non le potentiel de chaque électrode. On peut attri- 
buer n’importe quelle valeur aux quantités &, et &, à condition que 
leur somme satisfasse à l’é équation (7.9). Afin de remédier à l’incer- 
titude sur les valeurs de &, il est nécessaire d'admettre une condition 
supplémentaire. 
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Cette condition consiste généralement à poser le potentiel d’une 
électrode quelconque égal à zéro et à rapporter à celui-ci les valeurs. 
des potentiels de toutes les autres électrodes. Les potentiels d’élec- 
trode seront alors traduits par une certaine échelle conventionnelle 
et leurs valeurs seront tributaires de la nature de l’électrode choisie 
comme l’origine de l'échelle. Nernst a proposé de prendre pour ce 
zéro de potentiel le potentiel de l’électrode à hydrogène dont les 
ions hydrogène ont, en solution, une concentration égale à l’unité et. 
l'hydrogène gazeux a une pression de {1 atm. Cette échelle conven- 
tionnelle des potentiels s'appelle échelle d'hydrogène. Ostwald à 
énoncé une autre idée: considérer comme l'origine de l'échelle le 
potentiel de l’électrode à mercure mise en présence d’une ambiance 
dans laquelle sa charge, relativement à la solution, est nulle. Tout 
en supposant que dans ce cas non seulement la charge mais aussi le 
potentiel de l’électrode à mercure soient égaux à zéro, Ostwald a don- 
né à son échelle le nom d'échelle absolue des potentiels. Aujourd'hui, 
on utilise principalement une échelle d'hydrogène conventionnelle, 
dans laquelle, à toute température, le potentiel de l’électrode stan- 
dard à hydrogène est considéré comme étant nul. Cette échelle est 
différente de celle de Nernst (échelle d'hydrogène précitée) par le 
fait qu'une activité et une fugacité égales à l’unité y sont substituées 
à une concentration et une pression unitaires. Cette condition 
permet de déterminer à toute température les potentiels d’électrode 
mesurés à l’échelle d'hydrogène. Une comparaison directe de ces der 
niers entre eux s’avère pourtant impossible, étant donné qu'à chaque 
température le potentiel de l’électrode à hydrogène peut avoir une 
valeur nouvelle, autrement dit que le zéro de potentiel convention- 
nel ne sera pas le même aux différentes températures. 

Dans certains cas, notamment en polarographie, les potentiels 
sont rapportés à une électrode normale au calomel, mais on peut. 
aisément les convertir en les valeurs rapportées à l'échelle d’hydro- 
gène. 


7.2. Convention internationale sur la force électromotrice 
et le potentiel d’électrode 


La mise en pratique de l’échelle d'hydrogène a permis d'attribuer 
aux potentiels de différentes électrodes des valeurs numériques dé- 
terminées, ce qui a rendu possible leur comparaison. Toutefois, elle 
n’a pas dissipé l'incertitude en ce qui concerne l'emploi des équa- 
tions (7.7) et (7.14) traduisant le potentiel d’électrode et n’a pas cor- 
tribué à résoudre le problème consistant à déterminer quelles sufs- 
tances doivent être considérées comme des corps de départ ou, inver- 
sement, des produits de la réaction. Cette incertitude a eu pour consé- 
quence qu'en Amérique, durant une certaine période, les signes des 
potentiels d’électrode étaient contraires à ceux adoptés en Europe 
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{bien que les valeurs absolues des potentiels d’électrode fussent, 
bien sûr, les mêmes dans les deux cas). Dans le but d’unifier le systè- 
me de signes des potentiels d’électrode, l’U.I.C.P.A. a adopté (Stock- 
holm, 1953) une Convention de signe européenne, dans laquelle on 
conseille à tous les pays et continents d'utiliser un système de signes 
européen. L'adoption de la Convention est liée à l’application de 
certaines règles stipulant la notation des parties constituantes du 
système électrochimique, de la réaction électrochimique globale et 
des demi- réactions se produisant aux électrodes. Tout système élec- 
trochimique s’écrit aujourd'hui de la manière suivante : 1° la matière 
de l’une des deux électrodes qui le constituent, 2° la solution entou- 
rant celle-ci, 3° la solution en contact avec la seconde électrode et 4° 
la matière de cette dernière. Cette représentation schématique 
prévoit la séparation de l’électrode d'avec la solution par un trait 
vertical et celle des différentes solutions par un double trait vertical 
plein dans le cas où le potentiel de diffusion entre elles est totalement 
supprimé, et par un trait vertical en pointillé s’il subsiste. Lorsqu'une 
électrode (ou une solution) contiennent plusieurs corps différents, on 
les énumère en séparant par une virgule, et ensuite, suivant la nature 
de la limite de séparation, on met entre les solutions soit une ligne 
verticale en pointillé, soit deux lignes verticales pleines. 
Ainsi, la notation schématique suivante : 


Pt, H, | HC1|| CuSO, | Cu (7.15) 


correspond à un système électrochimique composé d’une électrode à 
hydrogène plongée dans une solution d’acide chlorhydrique et de 
cuivre métallique plongé dans une solution de sulfate cuivrique ; 
le potentiel de diffusion à la limite de séparation des deux solutions 
est totalement supprimé dans ce système. L’électrode à hydrogène 
se présente sous la forme d’une plaque métallique (en général à une 
surface développée), baignée par de l’hydrogène gazeux et plongée 
dans une solution contenant des ions hydrogène. Au lieu des com- 
posés présents dans lés solutions, on peut se borner à écrire les ions 
déterminant le potentiel. Le schéma (7.15) peut alors s’écrire 


Pt, H]H*||Cu?*|Cu (7.16) 


puisque le potentiel de l’électrode de gauche dépend de la concen- 
tration en ions hydrogène, et le potentiel de l’électrode de droite, 
de la concentration en ions cuivre. 

La £.é.m. du système est égale au potentiel de l’électrode de droi- 
te à condition que le potentiel de l'électrode de gauche soit posé égal 
à zéro. Le potentiel d’électrode, c'est la f.6.m. d’un système électro- 
chimique dans lequel à droite est disposée l’électrode considérée 
et à gauche, une électrode standard à hydrogène. Le potentiel de 
diffusion doit en l'occurrence être éliminé. C’est pourquoi la f.é.m. 
et le potentiel d’électrode sont traduits par une seule et même équa- 


1499 PART. III ÉQUILIBRE AUX ÉLECTRODES 


tion | 
E = Egr — Eg = En (7. 17) 


dans laquelle l'indice « dr » se rapporte à l’électrode de droite, et 
l'indice « g», à celle de gauche à condition que dans le second cas, 

c.-à-d. lorsqu'il s'agit de déterminer le potentiel, l’électrode de gau- 
che, soit obligatoirement une électrode standard à hydrogène ; l’in- 
dice « H » montre: que le potentiel d'électrode est.exprimé en échelle 
d'hydrogène. La f.é.m. du système est tenue pour positive si le cou- 
rant électrique. parcourt le- circuit de gauche à à droite ; si le-sens de 
passage du courant est. contraire, on‘attribue à la f.6.m. une valeur 
négative. L’équation (7.17) définit la f.é.m. d’un système comme la 
différence de deux potentiels . d’électrode dont chacun est exprimé 
en une seule et. même. échelle d’ hydrogène conventionnelle. Les 
équations (7. 9) et (7.17) donnent un même résultat si 


et si 


D: 


C'est ainsi que si l’on veut obtenir, pour l’électrode à zinc, le 
signe de son potentiel correspondant à: la Convention internationale, 
on écrira le système électrochimique comme suit : 


Pt, H[H*||Zn#|Zn (7.18) 


ou, plus précisément, | 7 
Za'|Pt, H,[H*||Zn2*|Zn. 


ce qui correspond à une pile électrochimique correctement ouverte, 
aux extrémités de laquelle se trouvent deux morceaux d’un même 
métal. La f.é.m. du système étant considérée comme égale en valeur 
et de même signe que le potentiel du conducteur métallique situé 

à droite, on admet que le potentiel du conducteur métallique situé 
; gauche est égal à zéro. La réaction intervenant dans ce système 
électrochimique s'écrit 


H, + Zn°* = 2H4* + Zn 


Si l’électrode de gauche est une électrode standard à hydrogène, la 
f.é.m. du système sera égale au potentiel d’électrode du zinc dans 
l'échelle d’ hydrogène. La réaction correspondant-au potentiel . de 
l’électrode à zinc doit donc s’écrire 


Zn°* + 2e = Zn 
et le schéma de l’électrode à zinc sera. 
Zn**|Zn 
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Lorsque : les ions zinc sont. considérés comme le corps.-de départ 
et le ‘zinc métallique comme le produit de la réaction, cette notation 
de lä réaction est la seule à permettre d'obtenir à l'aide de la for- 
mule (7.14), le signe du potentiel d'électrode du zinc en conformité 
avec là Convention de signe. L'expérience montre que dans .un élé- 
ment correspondant à la chaîne (7. 18) l'électricité positive circule 
de droite à gauche, et partant la f.é.m. ainsi que le potentiel d'élec- 
trode du zinc qui lui est égal auront des valeurs négatives *: Si, au 
lieu de (7.18), on écrit une chaîne 


Zn|Zn°*|| H*[H,, Pt 


l'électricité positive circulera de gauche à à droite et la f.6é.m. du systè- 
me aura une valeur positive ; cette f.é.m. n’est plus égale au poten- 
tiel .d’électrode du :zinc. 

Le potentiel d'une demi-cellule répond à la définition du poten- 
tiel d’électrode si elle est écrite d’une façon telle que tous les corps 
présents dans la solution soient disposés à gauche, et la matière de 
l’électrode, à droite du trait vertical: 


Zn%*|Zn 
CI-|CL, Pt 
. Fe?*, Feñt|Pt 


Où suppose d’ailleurs que l’autre demi-cellule, disposée à gauche, 

sera une électrode standard à hydrogène. Les réactions responsables 
de l’apparition d’un potentiel d’électrode doivent toujours être écri- 
tes de façon que le premier membre de l’équation contienne-les cons- 
tituants oxydés (corps de départ), et le second membre, les consti- 
tuants réduits (produits de la réaction) : 


Znèt + 2e — Zn 
cl 20l, +e= CI 
Fe te Fe2t 


Les recommandations de la Convention de Stockholm ont fait 
l’objet des discussions à la XVIIe Session du Comité international 
de Thermodynamique et de Cinétique électrochimique (Tokyo, 
1966). La Commission de nomenclature du Comité a proposé de limi- 
ter l'emploi des termes de « f.é.m. » et de « potentiel » et d’ étendre 


* Ici on sous entend que les mesures visant à supprimer le potentiel de dit- 
fusion sont prises et que ce potentiel n’est pas compris dans la f. 6. m. du système. 
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l'emploi du terme de « tension ». On a proposé de ne garder le vocable 
de « potentiel » que dans les corhbinaisons « potentiel électrique 
(électrostatique) », « potentiel thermodynamique » et « potentiel 
chimique ». Au lieu du terme de « potentiel d’électrode » on pré- 
conise celui de « tension d’électrode » ou de « tension à l’électrode ». 
On recommande de n’employer la notion de « force électromotrice » 
(« f.é.m.»), équivalant à celle de « potentiel chimique d’une cellule 
(d’un système) électrochimique » qu’en rapport avec la variation du 
potentiel thermodynamique au cours d’une réaction électrochimi- 
que réversible et de la définir par une équation 


Dans les cas où il s’agit non d’une grandeur thermodynamiquement 
calculable mais d’une grandeur mesurable par voie expérimentale, 
on préconise d'utiliser le terme de «tension d’un système (d’une 
cellule) » ou de « tension électrique d’un système (d’une cellule) » 
et de la désigner par un symbole U. La grandeur U est alors définie 
comme la différence entre les potentiels internes de deux conducteurs 
identiques branchés aux électrodes d'un système électrochimique. 
Le système lui-même s'écrit dans ce cas dans un ordre inverse à celui 
qui a lieu lors de la détermination de la f.é.m. C'est ainsi que le 
système (7.18) doit prendre l’aspect 


Cu” /Zn | Zn°* || H*] H,, Pt | Cu 


et la tension aux bornes de ce système se mesure comme la différence 
des potentiels internes dans les conducteurs Cu’ et Cu. Si le système 
est en équilibre électrochimique, il ressort de la définition de la 
f.é.m. et de la tension que 


E+U, =0, 


où U, est la tension réversible aux bornes de la cellule. Il est logique 
que 
AG 
Ü'; = — E — EF ‘ 

Des définitions analogues sont également proposées pour la ten- 
sion d’électrode. Lorsqu'un courant électrique Z parcourt un systè- 
me, la tension doit avoir une valeur U, tandis que la f.é.m. (E — 
— —U,) n’a trait qu’à l’état d'équilibre et elle n’est pas fonction de 
l'intensité du courant. 

Les propositions faites à Tokyo par la Commission de nomencla- 
ture ne sont pas encore reconnues, aussi les données relatives à l’équi- 
libre aux électrodes seront-elles exposées dans le présent ouvrage en 
conformité avec la Convention internationale de Stockholm. 
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7.3. Classification des électrodes 


Comme il ressort de l’équation (7.14) 
V 


A 
RT a 
— £e0 : PEER 
£ e + In eg : 
QT, ... 


le potentiel de toute électrode est déterminé, à une température et 
une pression données, par la valeur du potentiel standard €? et par 
les activités des corps intervenant dans la réaction à l’électrode. 
Le potentiel standard est une constante propre à chaque électrode 
considérée, alors que les activités des corps intervenant dans la 
réaction peuvent être différentes et dépendent de la composition 
du milieu réactionnel, c.-à-d. des proportions. des corps engagés dans 
la réaction. Le caractère de l’influence qu'exercent les activités des 
constituants de la solution sur la valeur du potentiel d’électrode 
est en rapport intime avec la nature de la réaction à l’électrode, et 
ce phénomène a été mis à profit lors de l’établissement de la classifi- 
cation des électrodes. Il est admis de distinguer les électrodes de 
première espèce et de seconde espèce, les électrodes à gaz, les électro- 
des d’oxydoréduction et certains types spéciaux d'’électrodes. 


7.8.1. ÉLECTRODES DE PREMIÈRE ESPÈCE 


Les électrodes de première espèce peuvent être schématiquement 
présentées comme suit si l’électrode est en métal 


M*|M 
ou si l’électrode est en métalloïde 
M°|Me 
La réaction à l’électrode s'écrit respectivement 
M + ze —=M 
ou 
Me + ze° — Me’- 


La substitution des activités des corps prenant part à la réaction à 
l’électrode dans l’équation générale du potentiel d’électrode (7.14) 
donne pour une électrode métallique de première espèce 


RAT Luz+ 
"#0 mr 


et pour une électrode métalloïdique de première espèce 


s à 
ë : n —Me_ 


0 
Emez-/Me + zF l 


(7.20) 


Me?” /Me — 


13 -0232 
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Si l’on tient compte de ce que l’activité d’un solide pur est inva- 
riable à une température donnée et si l’on l’admet qu’elle est conven- 
tionnellement égale à l’unité, on pourra simplifier les expressions 
(7.19) et (7.20) et aboutir à 


bo 
Emz*,M — Eyz+M + gl lg VOTES (7.21) 
et 
0 b° 
Emez-/Me — ÊMez-/Me — 7 18 Amez-* (7.22) 


Ïl ressort des équations (7.21) et (7.22) que le potentiel d’une élec- 
trode de première espèce dépend de l’activité d’une seule espèce 
ionique déterminée. Les ions déterminant directement la valeur du 
potentiel d’électrode s'appellent déterminant le potentiel. Dans le 
cas des électrodes métalliques de première espèce ces ions seront re- 
présentés par les cations métal, et dans le cas des électrodes métal- 
loïdiques de deuxième espèce, par les anions métalloïde. L'argent 
plongé dans une solution de nitrate d'argent ou le cuivre plongé dans 
une solution de sulfate de cuivre sont des exemples types d’électrodes 
métalliques de première espèce. L’électrode d'argent de première 
espèce S’écrit 

Ag* | Ag 


A cette électrode correspond la réaction 
Ag*t +e — Ag 


et le potentiel d’électrode 


Eag+/Ag — EAgt/Ag + D°Ig a aps. (7.23) 
En substituant les valeurs numériques de æ° et b° à 25 °C,on a 
EAg+/Ag — + 0,799 + 0,0592 lg A Agt+e (7.24) 


Pour l’électrode à cuivre de première espèce on aura respectivement 


Cu*|Cu 
Cu?* + 2e — Cu 
et 
b0 
ECu?+/Cu —= ECu2+/Cu 27 DE lg dCu2+ (7.29) 
ou, à 25 °C, 


ECu2+/Cu — + 0,34 + 0,03 lg AÇu2+. (7.26) 
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À titre d'exemple d’électrodes en métalloïde de première espèce 
on peut citer l’électrode à sélénium 


Se?” |Se 
Se + 2e — Se? 
b0 
ËSe2-/£e — ESe2-/Se — 9 lg ASe2- (7.27) 


ou, à 25 C, 
&ses-yse = — 0,92 — 0,03 Ig asez-. 


Les électrodes métalliques de première espèce ont une grande 
importance pratique et sont plus facilement réalisables que celles 
en métalloïdes. Dans le cas de ces dernières, lorsqu'il s'agit de mesu- 
rer la valeur du potentiel, on est, en règle générale, amené à intro- 
duire dans le système métalloïde-ions métalloïde un élément con- 
ducteur fait en métal chimiquement passif. 


7.3.2. ÉLECTRODES DE DEUXIÈME ESPÈCE 


Les électrodes de deuxième espèce sont des demi-cellules consti- 
tuées d’un métal recouvert d’une couche de son composé difficile- 
ment soluble (sél, oxyde ou hydroxyde) et plongé dans une solu- 
tion contenant le même anion que le composé difficilement soluble 
du métal formant électrode. L’électrode de deuxième espèce peut être 
présentée schématiquement ainsi 


AT] MA, M. 
et la réaction se produisant à cette électrode s’écrira 
MA —+ ze = M + A7 
On en déduit l'équation traduisant le potentiel d’électrode 
_ p° GMA | 
Ear-pma M EATMAM T7 Be Te (7.28) 
A 


Etant donné que les activités du métal M et du composé solide 
MA sont constantes, l’équation du potentiel d’une électrode de 
deuxième espèce pourra être simplifiée ainsi 
+ 
É2,80 : 

Eur-pma, M E4E-jMa, M 7 LE CA° ° (7.29) 
Le potentiel d’une électrode de deuxième espèce est donc déterminé 
par l’activité des anions du composé difficilement soluble formant 
électrode. Les valeurs des potentiels des électrodes de deuxième espèce 
sont stables et facilement reproductibles. Ces électrodes sont fréquem- 
ment utilisées comme demi-cellules standard ou électrodes de réfé- 


13% 
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rence, par rapport auxquelles on mesure les potentiels des autres élec- 
trodes. Les électrodes au calomel, à mercure-sulfate mercureux, argent- 
chlorure d’argent, mercure-oxyde mercurique et d’antimoine revé- 
tent le plus grand intérêt pratique. 


Electrodes au calomel. L’électrode au calomel est du mercure 
enrobé d’une pâte constituée par un mélange calomel-mercure en 
contact avec une solution de chlorure de potassium : 


CI1- | Hg,CLl,, Hal 


La réaction à l’électrode se ramène à la réduction du calomel en 
mercure métallique et en anions chlore: 


Hg,Cl, + 2e — Hg + 2C1- (7.30) 


Le potentiel de l'électrode au calomel est réversible par rapport aux 
ions chlore 


CI /HgeCle, Hg — EGr-/He,Cl, Hg — o° lg acr- (7.31) 


et il est déterminé par leur activité. À 25 °C, on trouve le potentiel 
de l’électrode au calomel à partir de l'équation 


ec-/a,c1, He = + 0,2678— 0,0592 1g acr-. (7.32) 


Les demi-cellules au calomel dans lesquelles la concentration en 
chlorure de potassium correspond à la saturation ou bien est égale 
respectivement à 1,0 ou 0,1 Eq-g/l sont les plus utilisées. Les poten- 
tiels des électrodes au calomel sont calculés dans l’échelle d’hydro- 
gène à partir des équations suivantes valables pour des températures 
comprises entre 0 et 100 °C : 

pour une électrode au calomel décinormale (0,1 N) 


E0,1 = 0,3337 —8,75.10"6 (1—25)—3.1076 (4 —25)?, 

pour une électrode au calomel normale (1,0 N) 
81,0 = 0,2801 —2,75.1074 (5 — 25) —2,5.1076 (4 —25)2—4.10 (4 — 25), 

pour une électrode au calomel saturée 

Esat = 0,2412—6,61.1074 (2— 25) —1,75.10"6 (4 — 25)2 — 
—9,0.10710 (6 — 25). 

Les électrodes au calomel, et l’électrode saturée surtout, présentent 
l'avantage que la valeur du potentiel de diffusion apparaissant 
dans un système électrochimique. à la limite de séparation entre la 
-solution saturée de chlorure de potassium et la solution considérée 


est peu élevée; dans bien des cas, cette quantité peut être négligée 
{là où une grande précision n’est pas nécessaire). 
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Electrodes mercure-sulfate mercureux et argent-chlorure d'argent. 
L'électrode mercure-sulfate mercureux SO?-/Hg,SO,, Hg est analo- 
gue à celle au calomel, à cette différence près que le mercure est 
recouvert en l’occurrence par une couche d’une pâte en mercure et 
sulfate mercureux et qu’en tant que solution on utilise l’acide sul- 
furique. La relation entre le potentiel de l’électrode mercure-sulfate 
mercureux et l’activité des ions sulfate à 25 °C est décrite par l’équa- 
tion 

EsOË-/He,S0,, He = 0,6156 — 0,0296 Lg ao. (7.33) 


L'électrode argent-chlorure d’argent est un système 
CI- | AgCI, Ag 
et son potentiel est traduit par l’équation 


EcI-/AgCI, Ag = EGI-/AgQ, Ag — 0° lg a- (7.34) 
ou, à 29 CO, 


ECI-/AgC], Ag — 0,2224 = 0,0592 lg acr-. (7.39) 


On a intérêt à mettre en œuvre les électrodes mercure-sulfate 
mercureux et argent-chlorure d’argent dans les cas où la demi-cellule 
à étudier comporte comme électrolyte soit de l’acide sulfurique ou 
des sulfates, soit de l’acide chlorhydrique ou des chlorures respecti- 
vement. Afin de réduire le potentiel de diffusion, il faut veiller à 
ce que la concentration de ces électrolytes dans les électrodes de réfé- 
rence soit la même que dans la demi-cellule à étudier ou dans la 
demi-cellule voisine de celle-ci. Les coefficients de température des 
potentiels. des électrodes mercure-sulfate mercureux et argent-chlo- 
rure d'argent dépendent de la composition de la solution mais, étant. 
donné que dans ces dernières, à la différence des électrodes au calo- 
mel, on utilise des solutions des concentrations les plus variées, les 
valeurs des coefficients de température ne sont pas mentionnées ici. 

Bien que les potentiels des électrodes de deuxième espèce envisa- 
gées soient déterminés par l’activité des anions correspondants, 
on peut néanmoins écrire pour eux des équations similaires à celles 
traduisant les potentiels des électrodes de première espèce. C'est 
ainsi que les activités des ions chlore et argent en solution sont liées 
par l’équation exprimant le produit de solubilité du chlorure d'ar- 
gent 


ang = Paso 
ou 


P AgCI 


air — 


(7.36) 


Ag ° 
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La substitution dans l’équation (7.34) de la valeur de ac- tirée de 
(7.36) donne 


Eci-/AgCI, Ag = EQ-/AgCi, Ag — 0° 19 P'agci + 0° 18 aagt. (7.37) 
La confrontation des équations (7.23) et (7.37) aboutit à l'égalité 
EQ-/agci, Ag — 0° 18 Pagci = EAg+/Ag- (7.38) 


En comparant les potentiels des électrodes correspondantes de 
première et de deuxième espèce, on trouve le produit de solubilité 
des sels difficilement solubles. L’équation (7.37), dans laquelle le 
potentiel d’une électrode de deuxième espèce est présenté comme 
une fonction de l’activité des ions métalliques, est moins commode 
que l'équation (7.34), car Les activités des ions métalliques dans ces 
électrodes sont infinitésimales et ce sont des dérivées des activités 
des anions correspondants. 


Électrodes métal-oxyde. Ces électrodes sont particulièrement 
intéressantes, puisque le rôle des anions d’un composé difficilement 
soluble du métal formant électrode est en l’occurrence joué par les 
ions oxhydrile. Parmi ces électrodes se classent, par exemple, l’élec- 
trode mercure-oxyde mercurique 


OH | HgO, Hg 
et l’électrode d’antimoine-trioxyde d’antimoine 
OH- | Sb,0;3, Sb 


Les équations pour les réactions aux électrodes et pour les poten- 
tiels de ces électrodes seront respectivement 


HgO + H,0 + 2e- = Hg + 20H- 
Sb,03 + 3H,0 + 6e- = 2Sb + 60H 
et 
EOH-/HgO, Hg = E0H-/Hg0, Hg — Ü Ig aoxe, (7.39) 
€OH-/Sb,03, Sb — EOH-/Sb,04,f5b — 0 ]g aou-. (7.40) 


On déduit les équations (7.39) et (7.40) de l'équation générale 
pour le potentiel d’électrode (7. 14), tout en admettant que sont cons- 
tantes non seulement les activités des métaux correspondants et de 
leurs oxydes mais aussi l’activité de l’eau intervenant également 
dans la réaction à l’électrode. Ceci ne compromet pratiquement pas 
la précision des équations traduisant le potentiel d’électrode et on 
le fait souvent dans les cas où la concentration de la solution n’est 
pas très élevée. 

Les électrodes métal-oxyde de deuxième espèce, aussi bien que 
les électrodes métal-sel de même espèce, peuvent être ramenées aux 
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électrodes correspondantes de première espèce. C'est pourquoi elles 
sont réversibles non seulement par rapport aux ions oxhydrile mais 
aussi vis-à-vis des ions du métal formant électrode. En outre, les 
électrodes métal-oxyde sont réversibles par rapport aux ions hydro- 
gène du fait que le produit ionique de l’eau 
K, —= dxtdou- 
est constant à une température donnée pour toute solution aqueuse 
d’électrolyte. La substitution dans (7.39) ou dans (7.40) de la valeur 
de aou- tirée de l’équation ci-dessus donne respectivement 
EOH-/HgO, Hg — EOH-/Hgo, Hg — D Ig À, + 0? Ig dt — 

— EHt/Heo, Hg b0 pH (7.41) 

et 


,0 
EOH-/Sb,0,, Sb — EOH-/Sb,0,, Sb — 0° lg Ke, + b° Ig ae — 


— EHtSb,O, Sb — b° pH, (7.42) 
À 25 °C, après la substitution des valeurs numériques des constan- 
tes dans les équations (7.41) et (7.42), on les met sous la forme sui- 
vante : 


eon-/Hg04e — 0,92—0,06 pi, (7.43) 
EOH-/Sb,0:,%Sb == 0,149 — 0,06 pH. (7 44) 


Les électrodes métal-oxyde sont utilisables comme électrodes de 
référence dans n'importe quelles solutions d’acides et de bases, étant 
donné qu’en l'occurrence les ions déterminant le potentiel sont les 
ions hydrogène (ou les ions oxhydrile). Toutefois, en raison de la 
forte solubilité de l’'oxyde mercurique en milieu acide, l’électrode 
mercure-0xyde mercurique ne peut être recommandée que pour les 
solutions au pH > 7. L’électrode d’antimoine ne saurait être utili- 
sée comme électrode de référence à cause du manque de stabilité 
de son oxyde superficiel. Elle est employée comme électrode indica- 
trice quand il s’agit des déterminations approximatives du pH dans 
les solutions neutres et modérément acides. 


7.3.8. ÉLECTRODES À GAZ 


D! 


Généralités. Toute électrode à gaz se présente sous forme d'une 
demi-cellule constituée par un élément conducteur métallique en 
contact à la fois avec un gaz approprié et avec une solution contenant 
des ions de ce gaz. La réalisation d'une électrode à gaz quelconque et 
la mesure du potentiel d’un système gaz-solution d’ions de gaz s’avè- 
rent impossibles si l’on ne met pas en œuvre une pièce conductrice 
métallique, de même que toute électrode est inconcevable si elle ne 
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comporte pas une substance à conduction électronique. En plus, 
le métal faisant partie des électrodes à gaz doit non seulement assu- 
rer un contact électrique entre le gaz et la solution d’ions, contact 
susceptible de conduire les électrons, mais aussi contribuer à ce qu’un 
phénomène aussi lent que l'établissement de l'équilibre d’électrode 
se fasse plus rapidement, c.-à-d. servir de catalyseur de la réaction 
à l’électrode. Il s’ensuit que pour fabriquer les électrodes à gaz 
on ne peut recourir à des métaux quelconques mais on doit choisir 
ceux précisément qui présentent une activité catalytique élevée vis- 
à-vis de la réaction gaz-ions du gaz en solution. En outre, le poten- 
tiel du métal dans une électrode à gaz ne doit pas dépendre de l’acti- 
vité des autres ions présents dans la solution, notamment de l’activité 
des ions métalliques eux-mêmes. Tout en faisant office de catalyseur 
de la réaction entre le gaz et ses ions en solution, le métal de l’élec- 
trode à gaz doit en même temps être inerte vis-à-vis des autres réac- 
tions éventuelles. Enfin, le métal de l’électrode à gaz doit assurer 
une interface aussi étendue que possible, qui puisse être le siège 
d’une réaction réversible faisant passer le gaz à l’état ionique. Le 
platine satisfait le mieux à toutes ces exigences; c’est donc lui 
qui est le plus utilisé pour la construction des électrodes à gaz. 
Pour garantir une surface développée, le platine est revêtu par 
voie électrolytique avec du noir de platine, donnant ainsi le pla- 
tine platiné Pt, Pt. Les électrodes à gaz sont très sensibles aux 
modifications de l’état de surface du platine, surtout à son empoi- 
sonnement par des poisons catalytiques. Par suite, si l’on veut 
obtenir des valeurs reproductibles du potentiel, répondant aux 
conditions effectivement équilibrées de fonctionnement des élec- 


D 


trodes à gaz, l’on est amené à prévoir des mesures de précaution 


variées, souvent difficiles à réaliser. 


Electrode à hydrogène. L’électrode à hydrogène, qui est une 
électrode à gaz type, peut être représentée schématiquement 


D. H*} H;,, Pt 
La réaction se produisant à cette électrode s'écrit 


2H* . 2e” — H;| 
d’où l’on tire, compte tenu de l’équation (7.14), 
et, 42,303 FT) ee (7.45) 
ÉHtEH, — Ént/H, , 2F g PH, . 
ou 


b9 
Extya, = Et, + 00 1g art — . lg pu, (7.46) 
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Il ressort des expressions (7.45) et (7.46) que le potentiel de l’élec- 
trode à hydrogène est déterminé, non seulement par l’activité des 
ions hydrogène, maïs aussi par la pression partielle de l'hydrogène 
gazeux. Par conséquent, l’électrode à hydrogène (de même que 
les autres électrodes à gaz) est plus complexe que les électrodes de 
première ou de deuxième espèce dont les potentiels dépendent direc- 
tement de l’activité d’une seule espèce de particules. En vertu de 
la définition de l'échelle conventionnelle des potentiels d’électrode, 
le potentiel standard de l’électrode à hydrogène efx+x, est posé 
2 à-zéro à toute température. Aussi peut-on écrire, au lieu de 
(7.49), 


RT , ht | 
rte, = 2,803-RE Le (7 AT) 


H PH, 


Lorsque la pression partielle de l’hydrogène est égale à 1 atm, l’équa- 
tion (7.47) se ramène à 

Ext, = D Ig a;s+ (7.48) 
ou 


Éntyx, = — b0 pH. (7.49) 


Il s’ensuit que, certaines conditions étant remplies, le potentiel 
de l’électrode à hydrogène devient l’expression directe de la valeur 
du pH. 


% 


Electrode à oxygène. L'électrode à oxygène qui est aussi une 
électrode à gaz, peut être représentée schématiquement 


OH | O;, Pit 
La réaction se produisant à cette électrode s'écrit 
O, + 2H,0 + 4e = 40H- (7.90) 
En se basant sur cette réaction et à partir de l’équation (7.14), on 


déduit l’expression suivante pour le potentiel de l’électrode réver- 
sible à oxygène: 


RT P 
eom-Jo, = Ebu-70s + 22308 ler (7.51) 
OH 
ou 
0 
EOH-/0, = EOH-/O + — lg Po, — 0° 1g aox-s (7.52) 


la valeur de &° comprenant l’activité de l’eau. Pour 25 °C, la valeur 
du potentiel standard de l’électrode à oxygène, obtenue à partir 
des données thermochimiques, est égale à <+-0,401 V, aussi pour 


D! 


Po2 = À atm et 25 °C, l'expression pour l’électrode à oxygène en 
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équilibre peut-elle s’écrire 
EOH-/0, — 0,401 = 0,0592 lg 4oH-. (7.93) 


Toutefois, il est très difficile de réaliser en pratique une élec- 
trode à oxygène dont le comportement se traduirait par les équa- 
tions déduites, étant donné les particularités qui distinguent toutes 
les électrodes à gaz et l’aptitude de l'oxygène (surtout dans une 
atmosphère humide) à oxyder les métaux. A la réaction d’électrode 
principale se superpose donc une réaction correspondant à une 
électrode métal-oxyde de deuxième espèce. Même sur le platine 
des films d'oxyde peuvent se former et le comportement de l’élec- 
trode à oxygène ne sera pas conforme aux équations théoriques; 
ces divergences se manifestent notamment dans le caractère de la 
variation du potentiel avec la pression d'oxygène. En outre, il 
y a lieu de supposer que la réaction se produisant à l’électrode à 
oxygène, même en l'absence des oxydes superficiels, soit difté- 
rente de celle sur laquelle est fondée la déduction de l’équation pour 
le potentiel de l’électrode à oxygène. Selon Berl (1943), une partie 
de l'oxygène est réduite à l’électrode non en eau maïs en ions pero- 
xyde d'hydrogène seulement (ces données ont été confirmées par 
d’autres chercheurs) : 


O, + H,0 + 2e = OH; + OH- 
et le potentiel d’une telle électrode à oxygène est donné par 


b0 


Po 
3 18 


LL (7.54) 


(4 À _ = 
HO; “oH 


EHO7, O-/0, — ÊHOF, OH-/0, Ÿ 
qui diffère de l'équation (7.50) par la valeur du potentiel standard 
(ici e° à 25 °C se chiffre à 0,076 V) et par le caractère de la relation 
entre le potentiel d’électrode et l’activité des ions oxhydrile. C’est 
pourquoi les valeurs expérimentales du potentiel d’une électrode 
à oxygène ne coïncident normalement pas avec les valeurs théo- 
riques. 


Electrode à chlore, La réalisation de l’électrode à chlore réver- 


sible 
CI- | CL, Pt 


est liée à des difficultés considérables. Théoriquement, la réaction 
à l’électrode en question est simple: 


CL, + 2e- = 92CI- 


et le potentiel d’électrode est exprimé par 


RT P 
eci-/cl, = EGI-/C1, + 22909 = 1g un ; (7.99) 
Gl- 
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Toutefois, il ne faut pas perdre de vue qu'il y a superposition de 
ia réaction d’électrode principale avec des réactions parasites met- 
tant en jeu le chlore et fournissant les produits d’hydrolyse de 
celui-ci : -des hypochlorites et des chlorates. Etant donné la valeur 
positive élevée du potentiel standard de l’électrode à chlore 
(41,358 V à 25 °C), il: est difficile de trouver une matière pour 
l’électrode .qui soit suffisamment stable et qui ne réagisse pas avec 
le chlore. Néanmoins, certains auteurs ont réussi, en prenant les 
mesures qui s’imposaient, à obtenir des valeurs expérimentales du 
potentiel de l’électrode à chlore, lesquelles coïncidaient avec la 
valeur théorique. 

À l'heure actuelle, en raison de l’exténsion des recherches visant 
la création de piles à combustible, l'intérêt porté à l’étude du com- 
portement des électrodes à gaz s’est vu notablement augmenter. 


! 7.3.46 ÉLECTRODES À AMALGAME 


L’électrode à amalgame est une demi-cellule dans la quelle l’amal- 
game d’un métal quelconque est en contact avec une solution con- 
tenant des ions de ce métal : 


M*| My Hg 


On admet d’ailleurs que le potentiel d’une électrode}à amalgame 
est déterminé par la réaction 


mM* + z2me = M, (Hg) 


c.-à.-d. que le mercure se comporte comme un milieu inerte dans 
lequel est dissous un métal M, alors que les ions déterminant le 
potentiel sont ceux de ce métal. Le potentiel d’une électrode à 
amalgame est donné par 


a, 
42,803 19 (7.56) 


#0 
ÉMZ+/Mm, Hg — ÉM2*/Mm, Hg IMm(He) 


et depend, non seulement de l’activité des ions métal en solution, 
mais aussi de l’activité du métal dans l’amalgame. Si le métal dans 
le mercure est dissocié en atomes (m — 1), on peut écrire, au lieu 
de l'équation précédente, 
b9 Auz+ 
— g0 se 
Eurétpur, He © Emétyu, He 7 18 


(7.57) 


GM(Hg) 


Il ne faut pas oublier que le mercure: est susceptible de réagir avec 
le métal pour donner des composés intermétalliques : 


2zM°® + ze + yHg = M.Hg, (Hg) 
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La valeur du potentiel d’électrode sera alors fonction de la compo- 
sition des produits formés: 


RAT tt 
2,303 FT Je ME (7.58 
+ a (7.08) 


Les électrodes à amalgame trouvent de larges applications dans 
les techniques et la pratique des laboratoires. Un exemple type de 
ces électrodes est l’électrode à amalgame de cadmium 


Cd?* | Cd, Hg 
qui est le siège de la réaction 
Cd?2* + 2e — Cd (Hg) 


Le potentiel de l’électrode à amalgame de cadmium est déterminé 
par la formule 


0 
Emzt/MxHey, He — M’t/MxH8y, Hg 


bo Lcg?+ 
5 lg in: (7.59) 

Cette électrode est mise en œuvre, sous forme d’une amalgame 
titrant 12,5 % de cadmium, pour la fabrication de piles normales 
de Weston dont la f.é.m. ne varie pratiquement pas dans le temps. 
Les amalgames des métaux alcalins, qui s’obtiennent à titre de 
produits intermédiaires dans la fabrication du chlore et des alcalis, 
sont les plus utilisés industriellement. 


__ en 
Ecd2t/ca, He — Écd2*/Cd, He 


73% ÉLECTRODES D'OXYDORÉDUCTION 


Toute réaction d'’électrode implique un changement de l'état 
d’oxydoréduction des corps qu’elle met en jeu, et dans ce sens tou- 
tes les électrodes sont des systèmes rédox. Le terme d'’électrodes 
d'oxydoréduction ou électrodes rédox n’est cependant employé, en 
règle générale, que dans les cas où les métaux ou les gaz ne par- 
ticipent pas directement à la réaction à l’électrode. En échangeant 
les électrons avec les protagonistes de la réaction d’oxydoréduction, 
le métal faisant partie d’une électrode rédox acquiert un poten- 
tiel correspondant à l’équilibre d’oxydoréduction ainsi établi. Ici 
encore, l’élément conducteur métallique doit répondre aux mêmes 
exigences que dans le cas des électrodes à gaz. 

Il faut distinguer les électrodes rédox simples et les électrodes 
rédox complexes. Dans le premier cas, la réaction à l’électrode se 
ramène à un changement de valence des ions, sans pour cela provo- 
quer une modification de leur composition. Par exemple: 


Fes® Le — Fe2* 
TI L 2e = TI+ 
MnO; + e7 = Mn0T 


Fe(CN}f + e7 — Fe(CN)S 
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Si l’on désigne les ions oxydes par Ox, et les ions réduits par Red, 
l’ensemble des réactions présentées ci-dessus sera exprimable par 
une seule équation générale 


Ox + ze — Red (7.60) 
Une électrode rédox simple peut être représentée schématiquement 
Red, Ox | Pt 
et son potentiel est traduit par 
RT 
ERed, Ox — ERed, Ox + 2,303 m5 Bee ; (7.61) 


Comme il ressort de (7.61), le potentiel d'une électrode rédox simple 
est déterminé par le rapport entre les activités des ions à deux de- 
grés d'oxydation différents. Si un élément fournit des ions à plu- 
sieurs valences, il pourra y avoir autant d'’électrodes rédox lui 
correspondant qu’il existe de combinaisons d'ions possibles par 
deux. Ainsi, si l'élément peut exister sous forme d'ions de trois 
valences différentes, trois électrodes rédox différentes lui corres- 
pondront. 

On peut aisément mettre en rapport les potentiels des électrodes 
rédox simples avec ceux des électrodes de première espèce correspon- 
dantes. Soit un métal M susceptible d'exister en solution sous forme 
d'ions à valence supérieure M} et à valence inférieure M". Deux 
électrodes de première espèce sont possibles pour ce métal 

| M°|M et M'I|M 
et une électrode rédox 
M”, M'|M 


dont les potentiels standard'sont égaux à eMh/m, Em et eM,maym 
respectivement. Il est possible d’établir un rapport entre ces quan- 
tités ‘en effectuant mentalement la dissolution électrochimique du 
métal M aboutissant à l’obtention d'ions à valence supérieure M* 
soit directement, soit par la formation intermédiaire d'ions à valence 
inférieure M". On suppose que la dissolution se déroule d’une façon 
réversible et isotherme dans un volume de solution infiniment 
orand, où les activités de chacune des espèces ioniques sont égales 
à l’unité. Ce processus peut être présenté sous forme d’un simple 
cycle comme suit: 


-RFE, 
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Le cycle fait ressortir que 
heh = ne, +(h—n)en n. (7.62) 


D’après l'équation (7.62) connue sous le nom de règle de Luther, 
on peut calculer le potentiel standard de n'importe laquelle des 
trois électrodes si l’on connaît les valeurs des potentiels standard 
des deux autres. On recourt à l’équation (7.62) dans les cas où la 
détermination directe de l’un des potentiels est rendue difficile 
ou impossible. C’est ainsi que le potentiel de l’électrode de pre- 
mière espèce Fe** | Fe, que l’on ne parvient pas à mesurer directe- 
ment à cause de l’instabilité des ions fer trivalents dans ces condi- 
tions, peut être trouvé à partir des potentiels standard, directement 
mesurables, d’une électrode de première espèce Fe?* | Fe et d’une 
électrode rédox simple Fe*, Feÿ* | Pt: 


" 2 1 
€Fes+/Fe — E EFe2+/Fe + TZ EŸe2+, Fes+- 


Les réactions se produisant aux électrodes rédox complexes 
donnent lieu à un changement de valence des particules en réaction 
ainsi qu'à un changement de leur composition. Les réactions de ce 
genre mettent généralement en jeu les ions hydrogène et les molécu- 
les d’eau, la participation de ces dernières n’influe pourtant pas sur 
le caractère des équations traduisant le potentiel d’électrode, car 
l’activité de l’eau reste constante au cours de la réaction, sauf dans 
les solutions très concentrées. En reprenant le symbole Ox pour les 
entités oxydées et le symbole Red pour les entités réduites, on peut 
présenter le schéma d’une électrode rédox complexe comme suit : 


Red, Ox, H*} Pt 


Le potentiel d’une électrode rédox complexe doit être fonction, 
non seulement des activités des particules oxydées et réduites, mais 
aussi de l’activité des ions hydrogène. Le caractère de la relation 
entre le potentiel de l’électrode rédox et l’activité des ions hydro- 
gène est alors déterminé par la nature des particules en réaction. 
Ainsi, pour un système permanganate-ions manganèse divalent, 
qui est le siège d’une réaction à l’électrode 


MnO: + 8H* + 5e- = Mn2* + 4H,0 


le potentiel d’électrode est traduit par 


8 
RT Tmnoz xt 
__ 0 4 
Emn?+, MnOï; — Emn?*, MnOï + 2,303 EE lg Re (7.63) 
ou 

b0 Mnos à 281.4 

— p° 4 0 
Emn®+, Mn0z — EMn?t, Mnoz + 5 8 . += bilgaus (7.64) 
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Pour un système quinone-hydroquinone (Q, Hq), siège de la réac- 
tion 
C;H,0, — 2EL — 2e = CH,(OH), 


le potentiel d’électrode est donné par 


ana? 
eo, Ha = €, a+ 2,303 2 1e = (7.65) 


ou 
po a 
EQ, Hq — €Q, Hy + 3 Be 1g au;+e (7.66) 


C’est pourquoi l’étude de la relation entre le potentiel des élec- 
trodes rédox complexes et le pH de la solution peut nous renseigner 
sur la nature d’une réaction d'oxydoréduction donnée. Et inverse- 
ment, les électrodes rédox complexes peuvent être utilisées comme 
électrodes indicatrices lors des mesures du pH. À cette fin, on utilise 
couramment une électrode réversible par rapport au système quino- 
ne-hydroquinone. Dans la solution dont le pH est à mesurer on 
introduit un mélange équimolaire quinone-hydroquinone. Si l’on 
admet que le rapport des concentrations soit égal à celui des acti- 
vités : 

CHa  4Hq 
l'équation (7.62) se ramènera à 


EQ, Ha = €0, Ha + 0° 1g auy+ = 0, Ha — 0° pH 


—— 


€Q 4Q { 


et le potentiel d’une telle électrode, appelée d'habitude électrode 
à quinhydrone (Qh), sera déterminé directement par la valeur du 
pH de la solution. 

Lorsqu' une réaction d' oxydoréduction met en jeu des composés 
organiques d’une composition complexe, tels les protides, l’élé- 
ment conducteur métallique qui est en contact avec eux perd son 
aptitude à acquérir une valeur équilibrée du potentiel, correspon- 
dant à ce système. Dans ce cas, pour mesurer le potentiel d’oxydo- 
réduction, on recourt aux médiateurs de potentiel. Ils sont constitués 
d'un système rédox simple qui est souvent Ceÿ+, Cef*. L’introduc- 
tion de sels de cérium dans le milieu réactionnel, à une concentra- 
tion bien des fois inférieure à celle des corps formant le système 
rédox complexe, déclenche la réaction 


Ox + Ce* — Red + Ce“* 


et le système rédox simple, venant en équilibre avec le système 
rédox complexe, en acquiert le potentiel. L'élément conducteur 
métallique acquiert le potentiel établi du médiateur, donc le poten- 
tiel, égal à celui-ci, du système rédox complexe. On peut négliger 
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la variation du potentiel primitif, variation résultant de la réac- 
tion entre les corps principaux et le médiateur, car la concentra- 
tion de ce dernier est infinitésimale devant les concentrations des 
corps formant le système rédox complexe. Les concentrations de 
ces derniers restent donc pratiquement inchangées. 


7.36. ÉLECTRODE DE VERRE 


L’électrode de verre est différente des électrodes déjà examinées 
par le fait que la réaction d’électrode qui lui correspond ne met 
pas en jeu d'électrons. La réaction à l’électrode se ramène en l’occur- 
rence à un échange d'ions hydrogène entre deux phases: la solution 
et le verre 


T+ + 
EF HYerre 


La charge d’un ion hydrogène correspond à la quantité positive 
élémentaire d'électricité et le passage d’un ion hydrogène d’une phase 
à une autre équivaut au transfert d’une charge unité, c.-à-d. que 
dans l'équation pour le potentiel de l’électrode de verre il faut 
admettre z égal à l'unité: 


a 
Everre = EVerre + 2,308 À 19 2. (7.67) 
HYerre 


Toutefois, les ions du métal alcalin entrant dans la composition 
du verre sont, en réalité, entraînés eux aussi dans la réaction d’échan- 
ge. Ils sont d’ailleurs remplacés en partie par les ions hydrogène 
et passent dans la solution: 


H* + MYerre =. HYerre ZA M° 


M* pouvant être, suivant la variété du verre, les ions lithium, 
sodium ou un autre métal alcalin. Cette équation générale d'échange 
a pour constante d'échange 


(7.68) 


La valeur de la constante d'échange dépend des propriétés du 
verre et de la température; pour les électrodes de verre ordinaires 
et à la température ambiante elle varie dans les limites de 10-1 
à 10-4, En supposant que dans le verre de la variété considérée 
la somme des activités des ions hydrogène et des ions métal alcalin 
soit constante, c.-à-d. que 


Œrr+ rt — 
Hherre | MYerre 
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on peut récrire l'expression pour la constante d'échange 


Fat . bare) 


: (7.69) 


Kécn = d à 
HYerre M 
. Le . 7 dr. 
La solution de cette équation par rapport à la quantité 
HŸYerre 
donne | 
| | a a 4 t Késcheut 
x? H ch M 
—= =, (7.70) 
a+ a 
HVerre 


En substituant à d+/ay+ _ figurant dans l’équation pour le 
€ 

potentiel d’électrode du verre sa valeur tirée de (7.66), on aboutit à 

ËVerre —— EVerre + 00 Ig (ayr+ gi K'écha +); (7.74) 


x ,# RE 2 2 
où la quantité Se In a, constante pour une électrode donnée, est 


incluse dans le potentiel standard E&Verre de l’électrode de verre. 

Il s’ensuit que le potentiel de l’électrode de verre est générale- 
ment déterminé par l’activité des ions hydrogène et des ions métal 
alcalin. Pour 


Art D Kéchayts 


relation valable pour les solutions acides ainsi que (à cause de la 
faible valeur de Xéen) en cas des solutions neutres et faiblement 
basiques au pH allant jusqu'à 10 à 12, l'équation (7.71) se trouve 
simplifiée : 

EVerre = EVerre + L° 1g drrt — EVerre — 0° pH. (7.72) 


Dans ces solutions le potentiel de l’électrode de verre ne dépend 
que de l’activité des ions hydrogène, aussi l’électrode de verre peut- 
elle servir d’électrode indicatrice pour la détermination du pH. 
Lorsque 
Art < Kécha mt; 

c.-à-d. dans le domaine basique, l'équation (7.67) se voit également 
simplifier 

ÉVerre — &Verre + 00 1S a+; (7.73) 


où la valeur de Eÿerre comporte un terme comprenant la constante 

d'échange | 
2,303 lg Kécn-. 

Il ressort de l'expression (7.73) que dans les solutions basiques 

le potentiel de l’électrode de verre dépend de l’activité du cation 

de l’alcali et, par voie de conséquence, que l’on peut utiliser cette 


14—0232 
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électrode comme électrode indicatrice dans la détermination de 
l’activité des ions du métal alcalin correspondant. Si la solution 
d’alcali est la seule source de cations, on a 

Um+ — dore; 
et puisque 

an+0on- = Ke, 


on pourra écrire pour le domaine basique des solutions, au lieu 
de (7.73), 


” RAT L/4 
EVerre — eVerre = 2,303 + lg dH+ = ee + b° pH, (7.74) 
d’où l’on déduit que dans les solutions acides et basiques le poten- 


tiel de l’électrode de verre est fonction de l’activité des ions hydro- 
gène. À chaque domaine des 


-£V solutions correspond d’ailleurs 
7h k une valeur propre du po- 

‘ tentiel standard e° de l’électro- 

\ de de verre, alors que lles 

O1 \ droites £°-pH dans les domai- 


nes acide et basique ont des 
pentes égales en valeur mais 
de signes contraires. La varia- 
tion du potentiel de l’élec- 
03 |- trode de verre en fonction du 

pH se traduit par une courbe 

ayant un maximum (fig. 21) 


0,4 dont la position dépend de la 
variété du verre et est déter- 

05 minée par la constanteld’échan- 
ge. 


| Pour mesurer le potentiel 
6 5245580214 1#18 DH d'une électrode de verre, on 

l’insère dans un système élec- 

M 

Fig. 21. Relation entre le potentiel d'une (TIQUE qui se présente sous la 
électrode de verre et le pH de la solution orme d'une mince membrane 

entourée d’un côté, par la 

solution à examiner et, de 

l’autre, par une solution au pH invariable *. À chacune des solu- 
tions on branche des électrodes de référence, le plus souvent des 
électrodes à argent-chlorure d’argent. Les potentiels de chaque côté 


.* Certains modèles de l’électrode de verre prévoient, au lieu de la solution 
au pH constant, un métal ou alliage à bas point de fusion (notamment l’alliage 
de Wood) que l’on dépose sous forme d’une mince couche sur l’une des surfaces 
de la membrane. Les électrodes de verre de ce genre s'appellent électrodes métal- 
lisées. 
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de la membrane de verre sont déterminés par les réactions d'échange 
correspondantes; toutefois, d’un côté le potentiel reste constant, 
alors que de l’autre il varie avec la composition de la solution confor- 
mément aux équations déduites ci-dessus. Ainsi donc, le potentiel 
d’une électrode de verre est la différence entre les potentiels surve- 
nant des deux côtés de la membrane. Si les deux côtés de la mem-. 
brane étaient identiques, le potentiel de l’électrode de verre se trou- 
verait nul, à condition que l’on utilise une seule et même solution. 
Or, on n’observe pas, en réalité, de coïncidence complète des pro- 
priétés des deux côtés de la membrane, cette dissemblance provo- 
quant l'apparition d’une certaine différence des potentiels, appelée 
potentiel d’asymétrie de l’électrode de verre. On l’inclut dans la 
valeur du potentiel standard de cette électrode. 

Les présentes considérations sur l’électrode de verre sont con- 
formes à la théorie thermodynamique de l’électrode de verre, élabo- 
rée par le chercheur soviétique Nikolski (1937) et fondée sur l’hypo- 
thèse de l’existence d’un échange d'ions entre le verre et la solu- 
tion. Des hypothèses semblables furent émises par Dole (1934) dans 
sa théorie quantomécanique de l’électrode de verre. Les travaux 
d’Izmaïlov, Schwabe et de certains autres savants ouvrirent des 
horizons nouveaux à la théorie du fonctionnement de l’électrode 
de verre. 


7.4. Potentiels standard d’électrode 


7.k1. TABLE DES POTENTIELS STANDARD D'ÉLECTRODE 


11 découle de l’équation générale pour le potentiel d’électrode 
(7.14) qu’à une température donnée la valeur du potentiel de toute 
électrode est déterminée par la composition du système et par son 
potentiel standard dont l’importance ne dépend pas des activités 
des protagonistes de la réaction à l’électrode et constitue une cons- 
tante caractéristique de l’électrode considérée. Le Tableau 84 donne 
les valeurs des potentiels standard de certaines électrodes d’après 
l'échelle d'hydrogène; elle indique également les réactions d'’élec- 
trode correspondantes. 

Les potentiels standard sont rapportés à & — 25 °C; leurs valeurs 
pour d’autres températures peuvent être trouvées à partir des coef- 
ficients de température isothermes correspondants, eux aussi portés 
dans le T'ableau 34. Les coefficients isothermes répondent à la réac- 
tion 


Ox'7* + (+) H, = Red + zH* (7.75) 
intervenant dans un système électrochimique 


M | H, | P* lélectrolyte | (électrode) | M 
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Tableau 34 


Potentiels standard d'électrode {à. 25 °C) et leurs coefficients 


Electrode 


Crs*, Cr?t]|Pt 
Cd?+} Cd 
Tis+, ne 
T1+ | T1 

Co°?* | Co 
Ni?+:| Ni 
Moë+ | Mo 
Sn?+ | Sn 
Pb?+] Pb 
Tia4t, Tis+ | Pt 


Ge°+ | Ge | 
Sné*, Sn?* | Pt 
Cu?+, Cut| Pt 
Cu’? | Cu 


Fe (C 


2? 


)8. 
Fe (CN)S- | Pt 
H- | 


de température isothermes 


Réaction à l’électrode 


pate =N; 


itLe-=Li 
nb = Rb 
CstLe- = Cs 

Kt+e-—=K 
Ra?t+2e-—Ra 
ei — Ba 
FRE — Ca 
Nate-—=Na 
Last LE 3e = La 


Mg?*+2e- = Mg 
Be?t+2e- = Be 
HfO, +4H++4e-=Hf+2H,0 


AlST*+3e-— A] 
LiT=É2e—= "Ti 
Zrit+4e-—=7Zr 
V?2+L2e-—=V 
Mn°?*+2e-—Mn 
WOÿ-+4H,0+6e-= W +80H- 
Se + 2e” = Se? 
Zn?+t+2e- —7Zn 
Cr 3e-— Cr 
Sb0O3 +2H,0-+3e-=Sb+40H- 
Gaët L 3e — Ga 
S 2e —$?- 
Fer L2e-— Fe 
Crète — Cr?+t 
Cd?2++2e- = Cd 
TistLe-—Ti?+ 
TIF + er — TI 
Co?+ 2e — Co 
Nit+2e-— Ni 
Moÿ* + 3e — Mo 
Sn?+t+2e-— Sn 
Pb2++2e-— Pb 
Tidtbe-—Tist 
D+t+e-=6/,D: 
Hrte-—1/,H, 
Ge?t 2e — Ge 
Snêt + 2e — Sn?+ 
Cut +e-— Cut 
Cut + 2e-— Cu 


Fe (CN)$- + e— Fe (CN)é- 
1/,0, + H,0 + 2e- = 20H- 


de0_ 
3, 
at -10 


V/ degré 


—0,534 
1,245 
1,197 
—1 ,080 
—0,59 
—0,395 
—0,175 
0,772 
—0,085 
+0,103 
40,565 


10,504 


—0,08 


40,091 
10468 


+0,67 
40,052 
0,093 
4,327 
+006 
10:06 
_—_0,282 
—0,451 


+-0,000 
(0, 3,874) + 


40,073 
0,008 


—0,44 
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Suite 
D. | (T):108, 
Electrode: Réaction à l’électrode ev, V. dt 
| Ë V/degré , 
Cu* | Cu Cutte-=Cu +0,521 | —0,058 
I- 1, Pt 1,+ 2é-—21- : +0,5355| —0,148 
Teit|Te | Tetï+ée-—Te +0,56 — 
MnO;, MnO°-]Pt MnO;+ e- = MnO?- ‘| 40,564 _. 
Rh?+|Rh Rh?*+2e-—Rh +0,60 : =. 
Feî+, Fe?*] Pt Fest+e-=Fet . 0,771 +1 ,188 
Hg£* | Hg Hgÿt +2e=—2Hg _…. 0,788 — 
Ag | Ag ee — Ag +-0,7991| —1,000 
Hg?*| Hg Hg?* + 2e — Hg | 0,854 .—., 
Hg?*, Hg* | Pt Hg gite = Hg* +0,91 — 
Pd?+ | Pd. PQ À 2e — Pd 40,987. : 
Br- | Br,, Pt | Br,+2e-— 2Br- .[:+4,0652| . —0:;629 
Pt?+] Pt Pt2#+2e-— Pt +-1,2 — 
Mn?*+, Ht|MnO,, Pt | MnO, + 4H*+2e-— +1,23 —0,661 
| = Mn?* + 2H,0 e 
Crô+, Cr,0?-, H*]|Pt | Cr,Oÿ- 14H 6e = = +1,33 —1,263 
. rue = 2Cr8t+7H,0. : | 
TIS+, Tit | Pt Pre "tr +1,25 +0,89 
CI- | CL, Pt CL + 2e = 2CIT +141,3595| 1,260 
Pb°*, H+]|PbO,, Pt PhO: 4H + 2e =Ph?++2H,0 | +1,455 0, 238 
Au+ | Au 3+_L 3e — Au +1,498 1 S 
MnO;, H+]MuO,, Pt MO 3 = 1,695 | —0,666 
= MnO, + 2H,0 
Cet+, Cest] Pt Ceft + e- = Ces +1,61 — 
Soir, Ht/|.PLSO,, A TELE CS = 1,682 | —+0,326 
PO, — PbS 4200 

Aut | Au Aut + e- — 1,691 — 
H-|H,, Pt He 0H 2,2 — 
FR. Pt F, + 2e —2F- +2,87. — 1,830 


Remarque. Le Tableau 34, rédigé par ordre croissant de la valeur positive des po- 
tentiels standard, correspond à la série électrochimique des réactions d’électrode. 
Jl comprend 1a série électrochimique des métaux (série de tension). 


* Entre parenthèses figure la valeur du coefficient de température thermique du 
potentiel de l’électrode standard à hydrogène. 


où les deux électrodes et l’électrolyte sont exposés à une même tem- 
pérature { — 25 "C. La variation de la f.é.m. dans un tel système, 
en cas d'écart de température à la valeur standard t — 25 °C, sera 
déterminée en premier lieu par la différence entre le coefficient de 
température du potentiel de l’électrode à examiner et celui de l’éléc- 
trode standard à hydrogène. Si l’on admet que le potentiel de l’élec- 
trode standard à hydrogène est égal à zéro pour toute température, 
la nouvelle valeur de la f.é.m. du système (7.71), 'à la température 
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choisie, sera égale à la valeur du potentiel standard de l'électrode 
à examiner (valeur exprimée en échelle d'hydrogène). 

La thermodynamique des systèmes électrochimiques enseigne 
que le premier coefficient isotherme sert de mesure de la variation 
de l’entropie standard lors du déroulement de la réaction (7.75) 
dans le sens indiqué, soit 


(7.76) 


( de® AS 
aT ) = zF ? 


et le second sert de mesure de la variation des chaleurs molaires 


isobares standard 
(as) = (7.77) 


Si l’on connaît les coefficients isothermes, le potentiel standard 
de toute électrode exposée à une température #t différente de 25 °C 
pourra être calculé d’après l’équation 


ets + (Te) G—25)++ (D) (25) (7.78) 


Etant donné que les seconds coefficients isothermes ne sont 
connus que pour un nombre très restreint d'’électrodes, le calcul 
est généralement effectué d’après une équation approchée, compte 
tenu seulement du 7 coeîticient isotherme 


eds + (5) (6—25). (7.79) 
Ainsi, pour l’électrode Ag* | Ag qui est le siège d’une réaction 
Ag* +e” — Ag 


la valeur du potentiel standard à 55 °C est égale à 
ehe+/Ag (53° = 0,7991 —1,000.10"% (55 — 25) = 0,7691 V. 


À partir des valeurs connues du coefficient de température iso- 
therme du potentiel et du coefficient de température thermique de 
l'électrode standard à hydrogène, on peut trouver la valeur du 
coefficient de température thermique de n’importe quelle électrode 
symbolisée 

de de}, des 
Cr a (7) + Cr) M 
ou, puisque 
de, 
(= = 0,871 mV/degré, 


on à 


(E).= (S) + 0,871 mV/degré. 
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Le coefficient de température thermique traduit la variation de 
la f.é.m. dans un système thermogalvanique *, c.-à.-d. dans un 
système électrochimique constitué par deux électrodes identiques 
plongées dans des solutions ayant une même composition et des 
températures différentes #, et &. Le coefficient de température 
thermique est considéré comme positif si dans le système thermo- 
galvanique l'électrode « chaude » sert de pôle positif, en d’autres 
termes si, avec l'élévation de température, le potentiel d’électrode 
tend vers des valeurs plus positives. Ainsi, pour un système 


Me AglAgNO;]AgÎM 
1 2 


le coefficient thermique sera égal à 


0 
( dE A p+) Ag 


_. ), = 1,000 + 0,871 — —0,129 mV/degré, 


c.-à.-d. que dans ce système l’électrode « chaude » a un potentiel 
moins positif. 


7.4.2. UTILISATION DES VALEURS DES POTENTIELS STANDARD 


On a recours aux potentiels standard lorsqu'il s’agit de résoudre 
de nombreux problèmes liés à l'équilibre chimique en solution. 
Dans le cas où le potentiel d’électrode coïncide en valeur avec le 
potentiel standard, c.-à-d. lorsque le second terme de l'équation 
(7.14) est nul, toute électrode située en aval, dans la série électrochi- 
mique, est dans un état plus oxydé qu’une électrode située en amont, 
c.-à-d. plus près du commencement de la série. Si l’on monte un 
système électrochimique avec ces’ deux électrodes, la première d’en- 
tre elles sera le siège d’une réaction de réduction, et la seconde, d’une 
réaction d'oxydation. Le processus s’effectue dans le même sens 
si les corps actifs des deux électrodes sont en contact direct l’un 
avec l’autre et que la réaction se déroule suivant la voie chimique. 
Dans les deux cas, la composition du système changera et les poten- 
tiels d’électrode ne correspondront plus aux potentiels standard 
d’électrode. L'équilibre s’établira dans le système au moment où 
les potentiels des deux électrodes (ou des deux réactions d’électrode) 
deviennent égaux. Le système accède à cet état lorsqu'un rapport 
déterminé s'établit entre les activités des entités participant à la 
réaction, rapport correspondant à la constante d'équilibre de cette 
réaction. 


+ On envisage ici le système thermogalvanique le plus simple. En général, 
les électrodes faisant partie d’un système galvanique peuvent être différentes 
de par leur nature et pas nécessairement réversibles. Elles peuvent être en con- 
tact avec des solutions de composition différente. 
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su — 


Considérons les systèmes rédox ‘Ce*, Cet+-et Fe2*, Fe’+, Le 
potentiel -d’ électrode du preinier système à 25 °C est donné par 


 Eces+, Cei+ = À; ,61 na 059 1g ACea+ (7.81) 
3+ ? : é 
et le potentiel. d' électrode du second du se us: | 
ren, peur, = 0,774 0,059 19 (7.82) 
Ape2+ | L 


L'équilibre dans un système contenant les ions cérium et fer s’éta- 
blira lorsque leurs potentiels seront égaux. On pourra alors écrire, 
en partant des équations (7.81) et (7.82), 


1,61 + 0,059 1g rl :77,+ 0,059 Lg: Creut _ (7.83) 
En conséquence, à: l’état. d’ Lu On a 
| 1,61—0,77 

cet" pest _4p 0,069 _4ou, (7. 84) 


“cet+" Fer 


Si l’on ajoute.à une solution contenant des ions ferriques et 
ferreux une solution conténant des ions cériques et céreux, la réac- 
tion se déroulera dans le sens 'de l’oxydation des ions fer divalenté 
et de la réduction des ions cérium tétravalents. A l’état d’é équilibre 
le fer sera oxydé pratiquement à fond en ions ferriques, et le cérium 
sera réduit en ions céreux. L'importance du potentiel d’ oxydation 
du système Ce*, Ce“** permet son utilisation dans l’analyse chimique 
volumétrique (cérimétrie). | 

Il en va de même lorsqu'on mélange des solutions de Fe?+, Fes+ 
et de Sn?*, Sn**; en l’occurrence, le fer se réduit et l’étain s oxyde. 
A l’état d'équilibre, comine il ressort de la valeur des potentiels 
standard 

AÉes+4Sn2+ De + . (7.85) 
10 == 1077°:?, dé 


2 " n 
AFe2+4Sna+ 


la quasi-totalité du fer dissous sera présente sous forme d’ions diva 
lents. Pour cette raison, les solutions de sels d’étain divalent sort 
utilisées pour la réduction quantitative des ions ferriques en ions 
ferreux et pour la réalisation de plusieurs autres réactions de réduc- 
tion. | 

Des phénomènes analogues sont à l’origine du déplacement des 
métaux, dans les solutions de leurs sels, par d’autres métaux, situés 
plus près. du commencement de la série électrochimique. Ce phé- 
nomène est appelé cémentation ou déplacement par contact'et il trouve 
de larges applications dans la technique. On rencontre souvent 
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dans la pratique des cas de déplacement par contact du :cuivre par 
le fer dans les solutions de sels simples de cuivre. Ici, comme‘il 
ressort des valeurs des potentiels standard, on a por l’état d’ que 
libre 


“Cut 10-26. G. 80) 


Are2 + 


‘Par conséquent, si une solution de sel: de cuivré ést en contact avec 
une quantité suffisante de fer métallique, le phénomène de solubili- 
sation du fer et celui de déposition du cuivre continueront jusqu'à 
ce que le rapport des activités de leurs ions satisfasse à l’équation 
(7.86). Cette équation met en évidence que pour une activité des 
ions ferreux égale à l’unité, celle des ions cuivre se chiffre par 107%, 
c.-à-d. que la solution est quasi totalement dépourvue d’ions cuivre 
divalents. 

Si les électrodes se situent assez près l’une de l’autre dans la 
série électrochimique, comme c'est le cas de Sn°*, Sn“* et de Cu*, 
Cu?*, la constante d'équilibre de la réaction d’oxydoréduction sera 
peu différente de l’unité, de sorte que si l’on mélange des solutions 
contenant des couples rédox de ce genre, l’ équilibre de l'oxydoré- 
duction subit un déplacement peu appréciable. 

La plupart des phénomènes électrochimiques s'effectue en contact 
avec l’eau et l'air. Pour cette raison, la position d'une électrode 
donnée dans la série électrochimique par rapport aux éléctrodes 


H* | H,, Pt 


et . 
OH- | O;, Pt: 

notées en caractères gras au Tableau 34, est particulièrement. im- 
portante au point de vue pratique et théorique. 

Toutes les électrodes ayant un potentiel plus négatif que celui 
de l’électrode à hydrogène sont thermodynamiquement instables 
dans les solutions aqueuses. Les réactions correspondant à ces 
électrodes doivent se dérouler d’une façon spontanée dans le sens 
de la formation de corps plus oxydés parallèlement avec une décom- 
position de l’eau et un dégagement d'hydrogène gazeux à partir de 
l’eau. C’est ainsi que le sodium métallique (£Katyna — —2,714 V}) 
doit. décomposer l’eau et passer à l’état ionique d’après l’équation 


Na+ H,0 = Na* + — Hi + OH 
où, en milieu acide, d'après l’équetion 


Na+H*=Nat++H, 
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Le rapport de l’activité des ions sodium à celle des ions hydrogène, 
auquel s'établit l’équilibre, est à peu près égal à 10%. Un tel rap- 
port n’est point réalisable dans les solutions acides, où l’activité 
des ions hydrogène a+ est voisine de l’unité, ni dans les solutions 
basiques, où elle se chiffre par 10-44 environ, aussi le sodium métal- 
lique est-il toujours instable quand il est mis en contact avec de 
d’eau. 

Autre exemple : étant donné que le potentiel standard du système 
rédox Ti?*, Tif* est notablement plus négatif que celui de l’électrode 
à hydrogène (ETiz+pmist = —0,37 V), dans les solutions) aqueuses 
de sels du titane divalent doit intervenir d’une façon spontanée 
une réaction d'oxydation des ions Ti?* en ions Ti** avec décomposi- 
tion simultanée de l’eau 


Tië* + H,0 = Tis* + + H, + OH- 
ou, en milieu acide, 


Ti LH = Ti + LH, 


Toutes les électrodes dont les potentiels sont moins positifs 
que le potentiel de l’électrode à oxygène sont thermodynamiquement 
instables au contact de l’air et de l’eau. Dans ces cas on observe 
une réduction spontanée de l'oxygène et sa transformation en eau 
ou en peroxyde d'hydrogène avec oxydation simultanée des métaux 
ou d’autres corps correspondants. Ainsi, par exemple, le fer métal- 
lique (£heztrre — —0,44 V) réagit avec l’oxygène de l’air 


Fe + + O, + H,0 = Fe2* + 20H- 


les ions cuivre monovalent (£@u+/cu2+ = +0,154 V) s'oxydent} en 
solution, eux aussi HP en ions divalents 


Cu* + T Lo, To L H,0 — Cu?* + OH 


alors que le cuivre métallique (ebuzt/cu == +0,34 V) passe à l’état 
d'ions divalents, tout en réduisant simultanément l'oxygène : 


Cu + _ 0, + H,0 = Cu?* + 20H- 


De cette manière, si l’électrode considérée est située dans Îa 
série électrochimique entre l’électrode à hydrogène et l’électrode 
à oxygène, la décomposition de l’eau avec dégagement d'hydrogène, 
lors du contact de cette électrode avec une solution aqueuse, sera 
thermodynamiquement improbable. Toutefois, la réaction de réduc- 
tion de l’oxygène reste toujours possible, aussi une électrode de ce 
type est-elle thermodynamiquement instable en présence de l’eau 
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et de l’air. Or, si la solution aqueuse est dégazée et que l’on remplace 
l’air au-dessus de cette solution par une atmosphère inerte, la réduc- 
tion de l'oxygène sera alors exclue et l'électrode sera rendue ther- 
modynamiquement stable. Dans ces conditions on peut réaliser le 
potentiel réversible de l’électrode et mesurer sa valeur par rapport 
à une électrode de référence appropriée. 

Enfin, les électrodes aux potentiels plus positifs que le poten- 
tiel de l’électrode à oxygène équilibrée sont thermodynamiquement 
instables et doivent décomposer l’eau en dégageant de l’oxygène 
gazeux. Ainsi, si l’on en juge d’après la valeur du potentiel stan- 
dard des ions cériques et céreux, égale à +1,61 V, les ions cérium 
tétravalent doivent, dans les solutions aqueuses, se réduire d’une 
façon spontanée avec décomposition simultanée de l’eau et forma- 
tion d'oxygène : 


Cett ++ H,0= Ce ++ 0, +H* 


Pour pouvoir évaluer la stabilité thermodynamique des électrodes 
dans les solutions aqueuses, il est utile de se servir du diagramme 
(fig. 22) dans lequel sont présentés les potentiels réversibles de l’élec- 
trode à oxygène (ligne a) et de l’électrode à hydrogène (ligne b) sous 
forme d’une fonction de la concentration en ions hydrogène pour 
les pH allant de O0 jusqu’à 14. La zone 7 située en-dessous de la ligne 
des potentiels d'équilibre de l’électrode à hydrogène correspond au 
domaine de décomposition de l’eau avec dégagement d'hydrogène. 
La zone 3 située au-dessus de la ligne des potentiels d'équilibre 
de l’électrode à oxygène correspond au domaine de décomposition 
de l’eau avec formation d'oxygène. Dans la zone 2 comprise entre 
les lignes des potentiels d'équilibre de l’électrode à hydrogène et 
de l’électrode à oxygène, l’eau ne doit pas se décomposer; ici, au 
contraire, la formation de l’eau est possible à partir de l'hydrogène 
et de l’oxygène. En l’absence de ces gaz, les électrodes dont les 
potentiels se trouvent dans la zone Z seront thermodynamiquement 
instables. A l’aide de ce diagramme, il est facile de présager le com- 
portement probable de n’importe quelle électrode dans les solutions 
aqueuses, à condition de connaître la valeur de son potentiel pour 
un pH donné. La figure 22 donne également une caractéristique de 
la stabilité thermodynamique de l’eau à 25 °C et sous pression at- 
mosphérique suivant le pH de la solution et la valeur du potentiel 
d’électrode. 

En se servant des données du T'ableau 34, il ne faut pas perdre 
de vue que les conclusions qui en découlent sont les plus probables 
au point de vue thermodynamique seulement; elles se bornent à 
indiquer la possibilité ou l’impossibilité thermodynamique de telle 
ou telle réaction. Dans les conditions réelles, des divergences par 
rapport aux conclusions tirées ne sont pas exclues et les phénomènes 
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intervenant dans la réalité peuvent-:pariois être différents de ceux 
qui.ont été escomptés en partant des considérations thermodynami- 
ques générales. Les écarts éventuels de ce genre ont tout d’abord pour 
cause le fait que les équations thermodynamiques traduisant les 
potentiels d’électrode perdent leur sens lorsque les activités des 
entités participant à la réaction d’électrode sont infiniment faibles. 
Si l’activité d’un seul participant de :la réaction se trouve égale 


pH 
Q 2, 4 6 ‘8 10 12 14 
+h€ —-- —— 1 —— +hE 
À Décomposition de'l'ehu avec À 

+ dégagement d'oxygène: 2 
2 [5 H,0/ 02H27 di 
+0,9 | | +0,9 
+26 1/20:2H'26=H,0 | ee 
+0,3 | +0,3 

eo Formation de l'eau 

H+/H | 
+00 Fe À 2H 0H-H,0+e- o <0,0 
2: Ÿ, x] | D, 3 
“00: -0,6 

| , , 

_09 | | H,0+6-/2H+0H ! _pg 

Décomposition de l'eau avec 

dégagement d'hydrogène . 
12 -1,2 
20 _. —1.8 
7 0 A 4 6 8 10 12 14 


> pH 


Fig. 22. Diagramme des domaines.de la stabilité électrochimique de l’eau 


à zéro, les potentiels des électrodes doivent devenir infiniment grands 
en valeur absolue. Or, il n’en est pas ainsi en realité. Pour toute 
électrode il y a une valeur limite de l’activité, au-dessous de laquelle 
l'équation thermodynamique du potentiel d’électrode cesse d’être 
en accord avec l'expérience. Toutefois, avant d’avoir atteint cette 
limite, la nature de la réaction à l’électrode, qui détermine la valeur 
du potentiel, subit généralement une modification; c’est donc aussi 
la natüre de l’électrode elle-même qui se voit modifier, de même 
que la variation du potentiel avec la composition du système, pro- 
priété caractéristique de toute électrode. Ainsi, pour la plupart des 
électrodes métalliques de première espèce la variation du potentiel 
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en fonction de l’activité ne sera. plus décrite par l’équation thermo- 
dynamique correspondant aux électrodes de ce type dès que la con- 
<entration aura baissée en-deçà de 10-$ ion-g/l. Dans le domaine où 
l'équation thermodynamique traduisant le potentiel d’électrode 
en équilibre doit s’accorder avec l'expérience, des divergences sont 
également possibles, dues cette fois au fait que les phénomènes 
se produisant à l’électrode ne se déroulent pas toujours de façon 
réversible. Or, ceux des phénomènes chimiques irréversibles qui 
s'effectuent à des vitesses perceptibles ne se prêtent pas, pour autant 
que l’on sache, à une interprétation thermodynamique. Ils sont 
soumis aux lois de la cinétique chimique. Il peut se trouver qu’un 
processus, parfaitement probable au point de vue thermodynamique, 
ne s’effectuera pas en réalité à cause de ses particularités cinétiques. 
Il y a enfin des divergences possibles ayant pour origine des phéno- 
mènes dont l'interprétation thermodynamique générale des poten- 
tiels d’électrode ne tient pas compte, comme par exemple la « pas- 
sivation » des électrodes. 


CHAPITRE VIII 


SYSTÈMES ÉLECTROCHIMIQUES 
(PILES ÉLECTROCHIMIQUES) 


8.1. Principes de classification des systèmes 
électrochimiques 


Compte tenu de la nature de la réaction à l’électrode, on peut 
classer, non seulement les différents types d’électrodes, mais aussi 
leurs combinaisons concevables. On distingue trois types fondamen- 
taux de systèmes électrochimiques, appelés souvent piles électro- 
chimiques. 

Les systèmes du premier type sont constitués par deux électro- 
des chimiquement équivalentes qui sont le siège d’une même réac- 
tion à l’électrode. La f.é.m. de ces systèmes serait nulle si les pro- 
priétés physiques des deux électrodes et partant leurs potentiels 
standard étaient aussi identiques. Si, au contraire, à cause des 
différences de propriétés physiques des électrodes, leurs potentiels 
standard ne coïncident pas, la Î.é.m. du système sera différente de 
zéro. Elle est traduite par l’équation 


E — er — eg = EN, (8.1 


déduite de l'équation thermodynamique générale (7.12). Les systèmes 
électrochimiques dans lesquels les électrodes diffèrent entre elles 
par les propriétés physiques seulement et où la f.é.m. est déterminée 
par l'équation (8.1) sont appelés piles physiques. En règle générale, 
dans les conditions considérées, l’une des deux électrodes du circuit 
physique est dans un état plus stable, et l’autre, dans un état moins 
stable. L'énergie libre résultant du passage de l’électrode d’un état 
moins Stable à un état plus stable constitue la source d'énergie 
électrique dans les piles physiques. | 

Les systèmes du deuxième type comportent deux électrodes 
équivalentes en ce qui concerne leurs propriétés physiques, la com- 
position chimique qualitative et la nature de la réaction à l’élec- 
trode. La seule différence entre elles réside dans le fait que l’activité 
d’une (ou de plusieurs) entités participant aux réactions n’est pas 
la même à chacune des électrodes. Dans ce cas, on obtient pour la 
f.é.m. du système, en partant de l’équation (7.12) et en prenant en 
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compte l'égalité des potentiels standard des deux électrodes : 


RT Gp 90 
E= ln", (8.2) 
k1°n1 


où Æ et n sont les entités participant à la réaction d'’électrode et 
ayant des activités différentes à chacune des électrodes. Les systèmes. 
électrochimiques dans lesquels les électrodes ne diffèrent l’une 
de l’autre que par l’activité (la concentration) des entités partici- 
pant à la réaction d’électrode et où la f.é.m. est déterminée par l’équa- 
tion (8.2) sont appelés piles de concentration. L'énergie de transfert 
d’un corps d’une activité plus forte vers une activité moins forte 
sert de source d'énergie électrique dans les piles de concentration. 

Au troisième type de systèmes électrochimiques on rattache les 
systèmes dans lesquels deux électrodes peuvent être différentes 
tant par des propriétés chimiques que par des propriétés physiques. 
Dans ce cas, la f.é.m. du système est traduite par l’équation géné- 
rale (7.12). Les systèmes électriques de ce genre s’appellent piles 
chimiques. Dans les piles chimiques les réactions chimiques qui 
y interviennent servent de source d'énergie électrique. 


8.2. Types de systèmes électrochimiques 
8.2.1. PILES PHYSIQUES 


Piles à gravitation. Klles sont généralement constituées de 
deux électrodes liquides de hauteur différente, fabriquées avec un: 
même métal. Les électrodes sont plongées dans une solution de sel 
du métal en question. Une pile de ce genre, dont les électrodes à 
mercure, de hauteur , et hk, (h1 > h,), sont plongées dans une solu- 
tion de sel de mercure HgA, peut être représentée par le schéma: 
suivant : 

Hg | HgA | Hg 
(R1) (Ro) 

L'électrode la plus haute (h,) possède une réserve accrue d’énergie 
libre par rapport à l’électrode moins haute, aussi se dissout-elle 
pour donner des ions mercure 
Hg + + Heÿ +e- 

(h1) 
alors qu’à l’électrode de droite les ions mercure perdent leurs charges. 
et l’on observe la déposition du mercure métallique : 


Hgë +e = Hg 
(Ro) 


La réaction globale se produisant dans la pile à gravitation consiste: 
donc dans le transfert du mercure de l’électrode haute à l’électrode 


1224 PART. III. ÉQUILIBRE AUX ÉLECTRODES 


basse : 

Hg — Hg 

(R1) (ha) 
Cette réaction spontanée se poursuit jusqu’à ce que les hauteurs des 
électrodes deviennent égales. Il s'ensuit que les piles à gravitation 
sont des systèmes électrochimiques où l'énergie. mécanique ayant 
pour origine la différence entre les forces de gravité des électrodes 
(d’où le nom de ces piles) se transforme en énergie électrique par 
l'entremise des réactions électrochimiques intervenant dans ces 
systèmes. La f.é.m. des piles à gravitation est fonction de la diffé- 
rence des hauteurs et elle décroît au fur et à mesure de la réduction 
de cette dernière. La f.6.m. est généralement très faible, notamment 
pour le mercure elle se chiffre à 20-106 V, la différence des hau- 
teurs étant Ah — 100 cm. Nous donnons ci-dessous quelques va- 
leurs de la f.é.m. pour un système 


He | Hg, KI}jHg 
(A1) (Ro) 
dont certai i s valeurs sont calculées d’après la différence des hau- 


NS 9° 7 e h = 
teurs Ah à l’aide de l'équation £ — se (où M est! la masse 


moléculaire et g, l’accélération de la pesanteur) et les autres sont 
mesurées directement : 

Ah CEE 2 SE Sea 32 46 113 

Fu A0 Ve ce 72-03, 229 

Eexp:106, V . + ee 7,4 10,5 24,0 


La concordance satisfaisante des valeurs théoriques et expé- 
rimentales de la f.é.m. confirme la validité des théories sur la 
nature de l’énergie électrique engendrée dans les piles à gravitation. 
La f.é.m. des piles à gravitation peut être portée à plusieurs milli- 
volts si l’on crée une différence plus grande dans la pesanteur des 
électrodes, au moyen de centrifugeage par exemple. La f.é.m. est 
aussi très faible dans ce cas et une petite fraction seulement de 
l’énergie mécanique absorbée par le fonctionnement de la centrifu- 
geuse se transforme en énergie électrique. Les piles de ce genre ne 
présentent aucun intérêt pratique, leur raison d’être étant simple- 
ment de prouver la possibilité de principe d’une production d'énergie 
électrique dans les systèmes aux électrodes chimiquement équiva- 
lentes. 


Piles allotropiques. Dans ces piles, ce sont deux variétés allo- 
tropiques d’un même métal (M, et Ms) plongeant dans une solution 
(ou une masse fondue) d’un composé de ce métal, solution ou masse 
susceptible de conduire les ions, qui font office d’électrodes. À une 
température donnée, une seule variété du métal choisi est stable (si 
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ce n’est pas la température de transition de phase, à laquelle les 
deux variétés sont en équilibre), l’autre étant dans un état métastable. 
Une électrode fabriquée avec un métal à l’état métastable (posons 
Ms) doit posséder une réserve accrue d'énergie libre. Elle remplit 
la fonction d’électrode négative de l'élément et envoie des ions 
métal dans la solution : 


Ms — M +2e.. 


A l’électrode fabriquée avec la variété & stable, la décharge des ions 
métalliques se produit : 


M:* + ze” — M.. 
De cette manière, la réaction globale dans une pile allotropique 
Ma. À | Me 


consiste dans le transport du métal à partir de la variété métastable 
vers la. variété stable * 


Ms ET M, 


c.-à-d. dans une transformation électrochimique de la variété instable 
en variété stable. D’après la variation de l’énergie libre correspon- 
dant à la transformation allotropique on peut calculer la f.6é.m. du 
système ou, inversement, si l’on connaît la f.6.m. qui se prête d’ail- 
leurs assez facilement à la mesure, on pourra déterminer l'énergie 
libre de la transformation allotropique. 

Dans certaines conditions, ces mêmes piles peuvent être utilisées 
en vue de situer la température d’une transformation allotropique. 
Si l’on porte la température jusqu’à la valeur à laquelle la variété « 
se convertit en variété f, les deux électrodes seront constituées par 
cette dernière et la f.é.m. du système sera nulle ou voisine de zéro. 
La f.é.m. du système peut être différente de zéro du fait que les 
énergies libres de deux électrodes fabriquées avec un métal d’une 
même variété ne doivent pas forcément être égales. C'est le cas, 
par exemple, des électrodes différant l’une de l’autre par la taille 
des grains qui les constituent ou subissant des contraintes internes 
diverses. L'’électrode constituée de cristaux plus fins ou subissant 
une contrainte mécanique excédentaire joue le rôle de pôle négatif 
de la pile. Elle se dissout, alors qu’à l’autre électrode il y a déposi- 
tion du métal. En outre, une différence de potentiel peut apparaître 
même si l’on utilise en tant qu'électrodes les différentes faces d’un 
monocristal, ces dernières possédant des réserves d'énergie libre 
différentes. L’électrode constituée par une face possédant une réserve 
accrue d'énergie superficielle se dissoudra, alors que le métal se 
déposera sur une face ayant une énergie superficielle plus faible. 
IL faut toutefois souligner que dans bien des cas semblables la diffé- 
rence de potentiel apparaissant entre deux échantillons différents 


15—-0232 
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d'un même métal ne doit pas être identifiée à la valeur de la f.é.m. 
réversible. 

Les f.é.m. engendrées dans les cas envisagés sont généralement 
faibles. Toutefois, dans certains phénomènes électrochimiques, 
notamment ceux de corrosion, elles doivent être prises en considé- 
ration. 


8.2.2. PILES DE CONCENTRATION] 


Piles de concentration de première espèce. On distingue deux 
types de piles de concentration: celles de première espèce et celles 
de deuxième espèce. Parmi les piles de concentration de première 
espèce on classe les systèmes constitués par deux électrodes d’une 
même nature mais de titre différent, les deux électrodes plongeant 
d’ailleurs dans une même solution *. A titre d'exemple de piles de 
concentration de première espèce on peut citer les piles à amalgame 
dans lesquelles la différence entre les électrodes se ramène unique- 
ment à l'inégalité des activités du métal dissous dans l’amalgame 


M, Hg\MAÏ]M, Hg 
Gp) (arr) 


Si ar >> arr, le métal se dissoudra à l’électrode de gauche et passera 
en solution sous forme d'ions correspondants 

MHg — M°* + 267 + Hg 

(ar) ‘ 

alors qu’à l’électrode de droite il y aura la même réaction mais en 
sens inverse : 

M2* + 2e + He — MHpg 

(arr) 

La réaction globale se ramène au transport du métal de l’amalgame 
concentré à l’amalgame dilué 


MH£g -+ MHg 
(ap) (ayr) 


et la f.é.m. d’un tel système sera égale à 


Re. (8.3) 


zF aII 


Le transport s'effectue tant que subsiste la différence entre les con- 
centrations (activités) des amalgames utilisés comme électrodes. 

Comme exemple de pile à amalgame on peut citer un élément 
confectionné avec des amalgames de potassium de différentes acti- 


* Les piles de ce genre sont parfois appelées piles de concentration de deu- 
xième espèce. 
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vités et une solution de chlorure de potassium 


K, H£g|KCIIK, He 
(ar) (arr) 


et dont la f.é.m. est déterminée par la formule 


E=hlg TL 
aII 

Les ions métalliques étant toujours chargés positivement, la 
f.é.m. d’une pile à amalgame, écrite sous la forme donnée ci-dessus, 
sera supérieure à zéro. Turine (1890) jeta les bases de la théorie des 
piles à amalgame. 

Les piles à gaz simples, constituées par deux électrodes à gaz 
équivalentes dont la seule différence consiste dans l'importance 
des pressions de gaz, fournissent un autre exemple des piles de con- 
centration. La f.é.m. de ces systèmes peut être trouvée à partir du 
travail mécanique fourni lors du passage d’une mole de gaz de la 


D! 


haute pression P” à la basse pression P”: 


RT P’ 
E=-rMm-;. (8:4) 


C’est ainsi que la f.é.m. d’une pile à hydrogène 


H,, Pt|HCI|H:, Pt 
(Pi) (PA) 


2 
est déterminée par l’équation 


RT , Px, | 

E SF. In Pr (8.9) 
Dans une telle pile, on observera à l’électrode de gauche une ionisa- 
tion de l’hydrogène gazeux et à l’électrode de droite, la décharge 
des ions hydrogène et le passage de l’hydrogène formé dans la phase 
gazeuse. Le courant positif circule ici de gauche à droite dans le 
circuit intérieur et, selon la Convention internationale, la f.é.m. 
sera une grandeur positive. 

La f.é.m. d’une pile à chlore gazeux 


CL, Pt|HCIICL, Pt 


(Pc12) (Pc) 
est déterminée par 
___ RAT, _ Po 


Si P'>> P", on constatera à l’électrode de gauche une ionisation 
du chlore avec formation d'ions chlore chargés négativement et 
à l’électrode de droite, leur décharge suivie du passage des molé- 
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cules de chlore dans la phase gazeuse. Le courant positif circule ici 
de droite à gauche dans le circuit intérieur et, selon la Convention 
internationale, la f.é.m. de ce système sera une grandeur négative. 
I] découle de l’équation (8.4) que pour les gaz du type de l'hydrogène 
et du chlore, à z — 2, la f.é.m. de la pile à gaz se chiffre à 0,03 V 
environ pour un rapport des pressions P'/P" — 10 et à 25 °C. Pour 
une pile à oxygène gazeux (z — 4), la f.é.m. est égale, dans les 
mêmes conditions, à 0,015 V. 


Piles de concentration de deuxième espèce. Les piles de concen- 
tration de deuxièm2 espèce comportent deux électrodes équivalen- 
tes plongeant dans des solutions d’un même électrolyte d'activité 
différente *. Suivant les ions de l’électrolyte par rapport auxquels 
les électrodes sont réversibles, les piles de concentration de deuxième 
espèce se subdivisent en piles cationiques telles que 


Th, Il 
K, HeÏKCIKCIIK, Hg 
(en * (arr), 


et piles anioniques telles que 


Ag, AgCl]|HCI:HCI/AgCI, Ag 


(ar) ® (arr? 


C’est le phénomène de transport de l’électrolyte à partir de la 
solution concentrée vers la solution diluée qui engendre une f.é.m. 
dans les piles de cette espèce. Pour cette raison, les piles de concen- 
tration de deuxième espèce sont aussi appelées piles à transport. 
L'existence entre les deux solutions d’une jonction à travers laquelle 
s'effectue le transport d'ions et où se localise le potentiel de diffu- 
sion permet de définir ces piles comme des piles à jonction liquide. 

Le phénomène de génération d’une f.6.m. dans les piles à trans- 
port peut être étudié à partir de l’exemple d’une pile anionique. 
Soit ar > arr; l’électrode de gauche sera alors le siège de la réac- 
tion 

Ag + CI; = AgCI +e* 


qui donne lieu à un transfert d'ions en conformité avec leurs nom- 
bres de transport —t, Hf + £_Cli. La réaction à l’électrode donne 
naissance à une molécule de chlorure d'argent, ce qui nécessite la 
mise en jeu de { ion-g de chlore. En même temps, £{_ ion-g de chlore 
arriveront à cette électrode à la faveur du transport pour compenser 
en partie la perte d'ions chlore due à la réaction d’électrode. La 
réduction globale du nombre d'’ions-gramme de chlore, résultant 


* Les piles de ce genre sont parfois appelées piles de concentration de 
première espèce: 
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du passage d’un faraday s'écrit alors 
— (1 —5) CIr = —5#,CK. 


En outre, t, ion-g d'hydrogène quitteront l’espace situé dans le 
voisinage immédiat de l’électrode et, de cette manière, la teneur 
en chlorure d'hydrogène à proximité de l’électrode de gauche se 
trouvera réduite de t{. Eq-g. 

L’espace entourant l’électrode de droite sera le siège des mêmes 
réactions mais celles-ci se dérouleront dans le sens inverse, on aura 
premièrement la transformation du chlorure d'argent en argent 


métallique et ions chlore 
AgCI+e- = Ag +Cli; 
et, deuxièmement, le transport d'ions 
t, Hi: —# Clrr. 


La conséquence en est qu’au voisinage de l’électrode de droite la 

teneur en chlorure d'hydrogène augmentera de t; Eq-g. 
L'ensemble des phénomènes se produisant à l’électrode peut 

s'exprimer par une équation générale de la réaction électrochimique 


dans la pile anionique 

4, HT + 4, CIS — 4, Hi + #,Clir. (8.7) 
On voit donc que le transport de #,; Eq-g de chlorure d'hydrogène 
à partir de la solution plus concentrée vers la solution moins concen- 
trée est la source d'énergie électrique dans une pile, de concentra- 


tion donnée. En partant des équations (7.7) et (8. 7), on déduit l’ex- 
pression suivante pour la f.é.m. d’une pile anionique: 


a t+ 


a 
H(7) Cl(1) 
E—E#04 AT In : (8.8) 
É Cl(r1) 
OU 
E =, 1n —0 "0 (8.9) 


4) GG 
étant donné que £? — ef + ef doit être égale à zéro pour un système 
à deux électrodes équivalentes connectées en opposition (e? — —e2). 
En recourant à la relation (2.4) pour mettre en rapport l’acti- 
vité moyenne de l’électrolyte et les activités de ses ions individuels, 
on peut écrire que. 
a,G_ — a. 


et obtenir, au lieu de (8.9), l'équation suivante: 


T+LHCr) 


E = 9, 2,308 7 lg (8.10) 


+HCI(Y1) | 
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En procédant de la sorte, on déduit également l’é équation pour la 
f.é.m. d’une pile cationique. Aïnsi, pour une pile à amalgame 


I + II 
K, Hg|KCI:KCI|K, Hg 
(ay) *(ayr) 
est valable l’équation 


ŒLKCI (I) 


= — 252,808 7 le (8.11) 


*airo II) : 


Il ressort des équations (8.10) et (8.11) que la mesure de la f.é.m. 
d’une pile à transport avec différentes concentrations de l’électrolyte 
permet de trouver les nombres de transport des ions fournis par 
cet électrolyte. | 

Pour les piles de concentration, l’équation thermodynamique 
générale déterminant la f.é.m. des systèmes électrochimiques réver- 
sibles se trouve simplifiée. On voit disparaître dans cette équation 
la valeur de la f.é.m. standard Æ°, de sorte qu'il n’y reste que le 
terme caractérisant l'influence qu’'exercent les entités participant 
à la réaction électrochimique sur la valeur de la f.é.m. 


8.2.3. PILES CHIMIQUES 


On divise d'ordinaire les piles chimiques en piles simples et 
piles complexes. Dans les piles chimiques simples l’une des électro- 
des est réversible par rapport aux cations de l’électrolyte et l’autre, 
par rapport à ses anions. Dans les piles complexes cette condition 
n'est pas remplie. $l 


Piles chimiques simples. Dans une pile à hydrogène et à oxygène 
de type 
ME, } H,0 | O,, M 


l'énergie chimique provenant de la réaction entre l’hydrogène et 
l'oxygène qui conduit à l’eau 


1 
H; + 0 = H,0 
sert de source d'énergie électrique. En appliquant à cette réaction 
l'équation générale (7.7), on obtient l'expression suivante pour la 
f.é.m. de la pile à hydrogène et à oxygène: 


E — E+ In Pu, PO. (8.12) 


On peut aboutir à la même Le en examinant les demi-réac- 
tions d’électrode. L’électrode à hydrogène est le siège de la réaction 
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d'’ionisation de l'hydrogène 

H, = 2H* + 2e- 
et l’électrode à oxygène, de la réaction d'ionisation de l’oxygène, 
qui conduit aux ions oxhydrile 


+ 0; + H0 + 26- = 2 OH 


L'ensemble des réactions à l’électrode se traduit par la réaction 
globale de la pile chimique 


H; ++ O9 + H20 = 2H + 20H 
d’où l’on tire, compte tenu de (7.7), 
| DEEP EE FOR EE SR: PUR 
2F a+ 
Il est possible de transformer cette équation en posant ax,o = 1 


et en prenant en considération que ax+aou- — Ke. Gette transfor- 
mation conduit à l'expression 


E=E"-ink,+-in Pa,Pée, (8.13) 
qui coïncide avec l'équation (8.12) pour 


EE" nX.. 
A 25 °C, 
F9 = eine + eber-yo, — 2 InjKe = 0,00 +0,41 —0,0592 1g 10-14. 
d’où l’on tire 
| E0 = 0,00 + 0,41 + 0,83 = 1,24 v 
e 
E=1,24-+0,031lg PÆPO?. (8.14) 


L'équation (8.14) fait :_ sortir que la f.é.m. d’une pile à hydro- 
gène et à oxygène est fonction des pressions partielles d'hydrogène 
et d'oxygène et qu'elle augmente avec leur accroissement suivant 
une loi logarithmique. Elle ne dépend pas du pH du milieu et doit 
avoir la même valeur dans l’eau pure et dans les solutions d’une 
base ou d’un acide. La conductibilité de l’eau pure étant très faible, 
on utilise en pratique des solutions alcalines, le plus souvent une 
solution de KOH. Pour cette raison, il serait plus correct d'écrire 
une pile à hydrogène et à oxygène de la manière suivante : 


f M; H,; | KOH | O:, M; 
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À l'heure actuelle, étant donné le problème posé par la transfor- 
mation directe de l’énergie chimique d’un combustible en énergie 
électrique, les piles de ce type revêtent un intérêt toujours crois- 
sant pour les chercheurs. 

Un autre exemple des piles chimiques simples est donné par la 
pile (ou l'élément) étalon Weston 


Cd, Hg | CdSO, | H£g,S0,, Hg 


dont la f.é.m. se distingue par une très grande constance dans le 
temps et un faible coefficient de température. Dans la pile Weston 
l’électrode de gauche est réversible par rapport aux ions cadmium 


Cd = Cd?* + 2e” 
et l’électrode de droite, par rapport aux ions sulfate 
Hg:S0, + 2e = 2Hg + S07 
La réaction globale s’effectuant dans la pile s'écrit 
Cd + Hg,S0, = Cdt + SOS +. Hg 


On en déduit (compte tenu de la constance d'activité des solides) 
que la f.é.m. de la pile Weston doit être décrite par l’équation 


RT RT 
E= E— = In acarasoi- = E°——— In as casosc (8.15) 


Par conséquent, la f.é.m. en est déterminée par l’activité de la 
solution de sulfate de cadmium. Quand il s’agit de mesurer, dans 
la pratique électrochimique, la f.é.m. des systèmes étudiés par la 
méthode de compensation de Poggendorff, on recourt le plus souvent 
à une pile Weston contenant une solution saturée de sulfate de cad- 
mium. L’électrode à amalgame dans cette pile titre 12,5 % de cad- 
mium. La valeur de la f.é.m. d’une pile Weston saturée, à une tem- 
pérature voisine de 20 °C, peut être déterminée d’après l’équation 


E,=1,0183 — 4,0.107-%(4 — 20). (8.16) 


Un troisième exemple des piles simples est donné par l’accumula- 
teur au plomb, dit encore accumulateur acide (ou accumulateur Plan- 


té) 
Pb, PbSO, | H,S0, | PbO,, Fb 


Dans cet accumulateur on prévoit deux électrodes de deuxième es- 
pèce : une électrode à sulfate de plomb, réversible par rapport aux 
ions sulfate, et une électrode à dioxyde de plomb, réversible par 
rapport aux ions oxhydrile et par voie de conséquence, comme toute 
électrode métal-oxyde, par rapport aux ions hydrogène aussi. Les 
réactions génératrices de courant qui se déroulent dans cet accumu- 
lateur s’écrivent comme suit: 
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à l’électrode à sulfate de plomb il se produit une oxydation 
Pb + SO% = PbSO, + 2e” 


l’électrode à dioxyde de plomb il se produit une réduction 
PbO; + 4H* + SO? + 2e = PbSO, + 2H,C 


a 


au total 
Pb + PbO, + 4H+ + 250% — 2PbSO, + 2H,0 
la f.é.m. de la pile sera donc 
AR 4 02 0 2 È 
E = E0+ En HE " = E0+ F0 In NS .. (8.17} 
Etant donné que 
TH+0s0ÿ —= AH:S04 


où an,so, est l’activité globale de H,S0,, on peut écrire pour l& 
Ï.é.m. de l’accumulateur au plomb, au lieu de (8.17), 


E—E04 ÀT 17 HS04 (8.18) 
F AIO 
ou, à 29 °C, 
E — 2,04 + 0,054 1g —H2504 , (8.19) 
H,0 


Dans les accumulateurs au plomb on utilise des solutions con- 
centrées d'acide sulfurique ; aussi l’activité de l’eau ax,o ne sera-t- 
elle pas constante en l'occurrence et l’on ne saurait l’inclure dans 
la valeur de E®. 

Les réactions génératrices de courant qui sont à l’origine de l’équa- 
tion (8.18) sont en accord avec la théorie dite de la double sulfa- 
tation due à Gladstone et Trybe. Selon cette théorie, la matière 
des deux électrodes se voit convertir en sulfate de plomb lors de la 
décharge. Lorsqu'’elles deviennent de composition chimique équi- 
valente,. c.-à-d. lorsqu'elles deviennent des électrodes de deuxième: 
espèce S0°-|PESO,, Pb, la f.é.m. de la pile accuse une chute pra- 
tiquement jusqu’à zéro. Le produit des réactions d’électrode — le 
sulfate de plomb solide — possède la propriété de se maintenir à 
la surface des électrodes. De ce fait, lorsque le courant passe en sens. 
inverse (si une source extérieure quelconque de courant continu est 
branchée au circuit), les réactions se déroulent de droite à gauche, 
dans le sens de la régénération des substances génératrices de 
courant initiales, du plomb métallique et du dioxyde de plomb. 
A l'issue de la régénération, le système électrochimique peut de 
nouveau devenir une source d'énergie électrique, c.-à-d. qu'il est. 
capable de fonctionner comme accumulateur électrochimique d’éner- 
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gie électrique. Les cycles de décharge et de chargement qui viennent 
d’être décrits peuvent se répéter plusieurs fois, et après chaque nou- 
veau chargement l’état initial du système se rétablit. Pour cette 
raison, les accumulateurs sont parfois appelés aussi piles secondaires, 
à la différence des piles primaires (telle la pile Weston) dans les- 
quelles la mise en jeu de l’énergie fournie par les réactions chimi- 
ques qui s’y déroulent n’est possible qu’une seule fois. 

La pile qui vient d’être étudiée fut le premier accumulateur ; 
l’idée de sa conception fut émise par Iakobi et matérialisée en 1859 
par Planté. Il fallut cependant attendre le XX® siècle pour voir 
apparaître des accumulateurs alcalins: accumulateur au fer-nickel 
(élément Edison), accumulateur au nickel-cadmium (élément Jun- 
gner) et un accumulateur argent-zinc (élément André). 


Piles chimiques complexes. On peut citer comme exemples de 
piles chimiques complexes les piles primaires: pile Daniell (Da- 
niell-[akobi) et pile Leclanché. 

La pile Daniell peut être présentée schématiquement sous forme 
d'une chaîne 


Zn |Zn80, : CuSO,| Cu 
la réaction y intervenant est 
Zn + Cu?t = Zn?* + Cu 


L'’électrode de gauche — le pôle négatif de la pile — est réversible 
par rapport aux ions zinc, et l’électrode de droite — le pôle positif 
de la pile — par rapport aux ions cuivre. La f.é.m. de la pile Da- 
niell est donc déterminée par le rapport des activités des ions cuivre 
et zinc: 
0 RT ACu2+ 

E=E# TSF In raie (8.20) 
Il existe dans cette pile une limite de séparation entre les deux so- 
lutions à laquelle apparaît le potentiel de diffusion, ce qui fait 
que les équations traduisant la réaction chimique et la f.é.m. de la 
pile Daniell sont en réalité plus complexes que celles présentées Ci- 
dessus. Toutefois, étant donné que la mobilité des ions cuivre et 
celle des ions zinc ne diffèrent pas notablement l’une de l’autre et 
que les concentrations du sulfate de cuivre et du sulfate de zinc 
sont voisines, le potentiel de diffusion ne joue aucun rôle appréciable 
dans la création de la f.é.m. de l’élément en question. 

Pour la pile Leclanché 


Zn| NH,CI, ZnCl, | MaO,, C 
la réaction génératrice de courant la plus probable s’écrit 
Zn +:2NH,CI + 2Mn0O, = Zn(NH;),CL + Mn,0; + H,0 
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La théorie du fonctionnement de la pile Leclanché n’est pas encore 
mise au point. 


Piles chimiques doubles. Dans les piles chimiques couplées deux 
piles simples ne différant que par l’activité de l’électrolyte ont une 
électrode en commun et, de la sorte, sont connectées par l’inter- 
médiaire d’un conducteur de première espèce pour former une pile 
unique. C’est ainsi que les piles simples comportant des électrodes 
argent-chlorure d'argent et à hydrogène peuvent être transformées 
en une pile couplée ayant une électrode à hydrogène mise en com- 
mun 


I II 
Ag, AgCI|HCI|H, Pt, H,|HCI]AgCI, Ag 
(ar) (arr) 


Chacune des deux demi-piles est le siège d’une même réaction 
Ag-+ H*+ CI = AgCl ++ H 


se déroulant pourtant en sens contraires. D'ailleurs, si ar > arr, la 
réaction intervenant dans la première demi-pile se déroulera de 
gauche à droite, et celle qui a lieu dans la seconde, de droite à gau- 
che, de sorte que l’on a respectivement 


Ag + Hi+ Cli = AgCI ++ H; 

et 
1 | : 
AgCI + EE = Ag + His + Clr 


La réaction globale équivaut au transport de 1 ion-g d'hydrogène 
et de 1 ion-g de chlore de la première demi-pile à la seconde 


Hi + Clr —+ Hi: + Cl 


bien qu’en fait le transport dans ce système, où la limite de sépara- 
tion réelle entre les deux solutions est inexistante, soit exclu et que 
la variation de la teneur en acide chlorhydrique soit conditionnée 
non par le transport d’ions mais par les réactions chimiques inter- 
venant dans la pile. Pour cette raison, les piles chimiques doubles 
sont souvent appelées piles sans transport ou piles sans jonction li- 
guide. En partant de l’équation pour la réaction, la f.é.m. du sys- 
tème sera 


E=E+ In er, (8.21) 
H(11) CI(11) 


la f.é.m. standard £° étant nulle, car dans les deux cellules se pro- 
duit une même réaction mais en sens contraires. Îl est à noter que 
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l’un des côtés de l’électrode à hydrogène (commune aux deux demi- 
piles) est le siège de la réaction cathodique H* + e- — !/,H,, et 
l’autre, de la réaction anodique !/,H, = H* + e-. Les électrodes 
de ce genre s'appellent bipolaires et trouvent de larges applications 
dans l’industrie électrochimique. Si l’on pose £ = EE — Er, et que 
l’on remplace les activités des ions individuels par l’activité moyenne 
de l’acide, on pourra écrire, au lieu de (8.21), 


T+HCl(y) 


E=E—En-2 Fe (8.22) 


%+HCI(1) 


Par la nature même du processus aussi bien que parl ‘aspect de l’équa- 
tion traduisant la f.é.m. la pile chimique double rappelle les piles 
de concentration de deuxième espèce. Toutefois, dans les piles 
chimiques doubles le potentiel de diffusion est inexistant et, en 
conséquence, les complications qu’il entraîne n’ont plus lieu. La 
confrontation de la f.é.m. d’une pile chimique double avec celle 
d’une pile de concentration de deuxième espèce contenant le même 
électrolyte permet de déterminer ses nombres de transport, car dans 
l'équation (8.10), à la différence de l'équation (8.22), le facteur 
prélogarithmique inclut la valeur du nombre de transport du ca- 
tion. La confrontation de la f.é.m. d’une pile chimique double avec 
celle de la pile simple correspondante offre la possibilité de trouver 
avec plus de précision les potentiels standard des électrodes ainsi 
que les coefficients d'activité des électrolytes. 

Examinons l’utilisation de ces piles pour la détermination du 
potentiel standard d’une électrode argent-chlorure d'argent et du 
coefficient d'activité moyen de l’acide chlorhydrique. Supposons que 
dans la demi-pile Î les activités des ions hydrogène et chlore (et par 
conséquent l’activité moyenne de l’acide chlorhydrique) soient éga- 
les à l’unité, et la pression de l'hydrogène gazeux, à 4 atm. La f.é.m. 
de cette pile équivaut alors à sa f.é.m. standard, égale à la différence 
entre les potentiels standard de l’électrode à hydrogène et de celle 
argent-chlorure d'argent * : 


Es = ET = Eh+ym2 — EG-/Agc1,48; (8.23) 
mais ef+/m, — 0 et de cej fait 


0 
E;= — ECI-/AgCI, Age 


* Le potentiel d'équilibre de l’électrode argent-chlorure d'argent, mesuré 
à l'échelle d'hydrogène, est défini comme la f.é.m. d’une pile Pt, H,| HCI | AgCa3, 
Ag. La demi-pile I correspond à une notation inverse, c.-à-d. que dans cette pile 
le potentiel de l’électrode à hydrogène est exprimé par rapport à l'électroide 
argent-chlorure d'argent, ce qui conduit à l’équation (8.23). 
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La f.é.m. résultante de la pile double est déterminée en l'occurrence 
par l’équation 


2RT 
em eQ-/AeC1, Ag — Æt = UF In 4+HCI(rr) (8.24) 
Compte tenu de ce que 
as = Miss 


on peut écrire, au lieu de (8.24), 
RT RT 
— EG-/Ag, Ag — Err = —2 lo M + HUCrr) —2 CR In f+Harn 


(8.25) 


ou, après une transformation peu complexe, 
RT 
EG-/AgCI, Ag 2 In f2Harn = 
RT 
= — Er + 27 In M+HCI(;r) (8.26) 


La valeur de Ærr pour différentes molalités de la solution mincir 


est obtenue par mesure directe de la f.6.m. de.la pile chimique sim- 
ple * 


Pt, H,|[HCI|AgCl, Ag 
(m+) 


aussi peut-on considérer la valeur du second membre de l'équation 
(8.26) comme étant connue pour toute molalité mia ,r1,; quelle que 


soit la valeur de m+, le premier membre de la même équation lui 
sera égal. Si l’on construit le graphique de la relation entre 


RT ; 1 : 
(—En +2 ln mincir) = En et miciqn on obtiendra une 


courbe représentée par la figure 23. L’extrapolation de celle-ci 
jusqu’à l'intersection avec l’axe des ordonnées donne la valeur de 
Ed-/Agct, Ag, étant donné qu’à m4 +0, f4 — 1 et 1g f+ —+ 0 et, par 
conséquent, le premier membre de l’équation (8.26) deviendra égal 
au potentiel standard de l’électrode argent-chlorure d'argent, rappor- 
té à l'échelle d'hydrogène. Le potentiel standard de l’électrode argent- 
chlorure d’argent ainsi déterminé est égal, à 25 °C, à 


EC1-/ASCI, Ag = 0,2224 ni À D, 00016 V. 


Dès que l’on connaît la valeur du potentiel standard de l'électrode 
argent-chlorure d'argent, on est en mesure de trouver, à l’aide de 
l'équation (8.26), les. activités des ions donnés par l'acide rh de 


* La mesure de la f.é.m. des piles électrochimique : s'effectue en général 
par la méthode de compensation de Poggendorff. 
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que pour toute valeur de M+HCiyy, € Mesurant à cet effet la valeur 


de Ærr. Du fait que la relation entre la f.é.m. du système et la mola- 
lité de l’électrolyte n’est pas linéaire, on est amené, pour obtenir une 


0 O1 02 03 04 05 06 Q7+-m'’2 | 
| 
Fig. 23. Détermination graphique du potentiel standard d'une électrode’ argent- 
chlorure d’argent d’après les variations des f.6.m. des! piles chimiques 


extrapolation précise, à mesurer les valeurs de la f.é.m. dans des so- 
lutions très diluées. C’est pourquoi ces solutions doivent être extra- 
pures et c’est pourquoi on doit apporter un soin méticuleux à l’exé- 
cution de |” expérience. On a proposé d’autres méthodes d’ extrapola- 
tion, faisant appel à des équations théoriques et empiriques va- 
riées pour le coefficient d'activité, ce qui a permis d'éviter les 
complications en question et de se borner aux mesures de la f.é.m. 
dans des solutions pas trop diluées. 


8.3. Potentiométrie 


La potenticmétrie, tout comme la conductimétrie, est une méthode 
d'analyse électrochimique dont on fait largement usage au cours des 
recherches scientifiques et pour le contrôle de diverses opérations tech- 
nologiques. Elle est basée sur la relation entre le potentiel d’élec- 
trode et la composition de la solution. A la différence de la méthode de 
contrôle conductimétrique étudiée plus haut, dans la méthode poten- 
tiométrique on mesure une caractéristique spécifique de la solution, 
l’activité d’une espèce ionique donnée. Toutefois, il ne faut pas perdre 
de vue que l’activité des ions considérés n’est pas déterminée uni- 
quement par la concentration mais qu'elle dépend également de la 
force ionique de la solution, c.-à-d. de la composition de cette der- 
nière dans son ensemble. En ce sens l’activité, comme la conducti- 
bilité, est une caractéristique intégrale de la solution. 

On peut déterminer potentiométriquement, non seulement l’acti- 
vité des ions présents en solution dans des conditions données, mais 


/ 
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aussi la teneur totale en ces ions, et cela qu'ils soient à l’état libre 
ou combiné. Dans le premier cas il s’agit de l’ionométrie, dans le 
second, du titrage potenticmétrique. En combinant les résultats four- 
nis par le titrage ionométrique et le titrage potentiométrique, on 
parvient à déterminer la constante de dissociation d’un électrolyte 
donné. C'est ainsi que dans une solution aqueuse d'acide acétique, 
étant donné que la dissociation électrolytique 


CH ;COOH = CH,C00- + H+ 


ne s'effectue pas à fond, une partie de l'acide est présente à l’état 
ionisé, et une autre, sous forme de molécules non dissociées. L’iono- 
métrie renseigne sur la teneur en ions hydrogène libres, donc sur la 
concentration des molécules dissociées d'acide acétique. Dans le 
titrage potentiométrique (qui s'opère comme un titrage volumétrique 
classique à cette exception près que le potentiel d’électrode sert 
d’indicateur en l'occurrence) les ions hydrogène se combinent aux 
ions oxhydrile ajoutés pour donner de l’eau, et l’équilibre de dissocia- 
tion se déplace vers la droite jusqu’à ce que la totalité de l'acide 
soit titrée. 

Pour l’ionométrie on utilise des électrodes parfaitement réver- 
sibles par rapport à l’espèce ionique à déterminer et possédant un 
potentiel standard exactement connu. Pour cette raison, quand il 
s’agit de trouver, par exemple, la concentration des ions hydrogène 
(pH-métrie), il faut mettre en œuvre des électrodes indicatrices tel- 
les que l’électrode à hydrogène, l’électrode à quinhydrone ou l’élec- 
trode de verre dont chacune, à condition de remplir certaines con- 
ditions et dans un domaine du pH déterminé, obéit rigoureusement à 
l'équation 

e = € — bpH, 


Pour mesurer le pH, on peut également recourir à des électrodes mé- 
tal-oxyde (notamment l’électrode d’antimoine) soumises au pré- 
alable à un étalonnage d’après des solutions tampons dont le pH 
a des valeurs connues *. La seconde électrode, celle de référence, doit 
être choisie de façon à obtenir une pile dont le potentiel est connu; 
on peut donc porter son choix sur l’électrode à hydrogène ouil” élec- 
trode au calomel. Il est nécessaire de prendre des mesures afin de 
supprimer les potentiels de diffusion éventuels, pour que les va- 
leurs mesurées de la f.é.m. ne traduisent que la différence entre les 
potentiels de l’électrode indicatrice et de l’électrode de référence. 

Dans le titrage potentiométrique, les électrodes indicatrices ne 
doivent pas répondre à des exigences aussi sévères. Dans ce cas les 
électrodes doivent seulement assurer une variation du potentiel, 
soumise à une certaine règle, avec la concentration soit des ions à 
doser soit des ions introduits. L’électrode de référence peut être une 


* L'électrode de verre nécessite elle aussi un étalonnage préalable. 
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électrode tant extérieure qu'intérieure, plongeant comme l’électro- 
de indicatrice dans la solution à titrer. [1 importe que son potentiel 
reste invariable au cours de titrage ou qu’il varie d’une autre façon 
que le potentiel de l’électrode indicatrice. Etant donné que lors du 
titrage potentiométrique on n’a pas besoin de calculer le potentiel 
de l’électrode indicatrice, aucune mesure visant à supprimer les 
potentiels de diffusion n’est à prévoir. 

Le principe de titrage potentiométrique peut être illustré par 
l'exemple suivant. Soit une solution d’acide chlorhydrique à titrer 
par une solution d’hydroxyde de sodium. En mesurant le potentiel 
de l’électrode indicatrice, on peut (en posant que les concentrations 


V 


Fig 24. Courbes types de titrage potentiométrique 


sont égales aux activités et en négligeant l'effet d’électrostriction) 
suivre la variation de concentration des ions hydrogène au cours 
du titrage. La figure 24 fait ressortir que la variation la plus forte 
du xotentiel de l’électrode indicatrice est observée à proximité du 
point d'équivalence. Le point d’inflexion sur la courbe de titrage 
potentiométrique correspond au volume de solution alcaline requis 
pour la neutralisation totale de l’acide. Si le titrage potentiométri- 
que est opéré avec une électrode de référence extérieure (ou avec une 
électrode de référence plongée dans la solution à titrer mais ayant un 
potentiel qui n’est pas sujet aux variations au cours du titrage), la 
courbe Z de la figure 24 correspondra à la variation de Ia f.6é.m. du 
couple électrode indicatrice-électrode de référence. Par contre, si 
le potentiel de l’électrode de référence intérieure ne reste pas fixe 
au cours du titrage, par exemple s’il varie suivant la courbe #, la 
f.é.m. d’un pareil couple variera suivant la courbe 3. Au voisinage 
du point d'équivalence la f.é.m. sera la plus haute, ce qui fera 
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apparaître sur la courbe 3 un maximum indiquant la fin du titrage. 
La mise en œuvre de systèmes de ce genre permet la mesure directe 
de l’intensité du courant (titrage potentiométrique non compensation- 
nel), au lieu de l’enregistrement de la f.é.m. par le potentiomètre. 
La déviation la plus forte de l’aiguille de l’appareil de mesure (no- 
tamment d’un galvanomètre à haute résistance) coïncide avec la 
f.é.m. maximale, donc avec le point d'équivalence. La différence de 
potentiel survenant aux environs du point d’ équivalence péndant un 
titrage potentiométrique acidimétrique est d'autant plus prononcée 
que la force de l’acide et de la base participant à la réaction de neu- 
tralisation est plus grande et que leurs concentrations sont plus éle- 
vées. 

En procédant de la sorte, on peut effectuer un titrage fondé sur 
les réactions de précipitation, de complexation, d'oxydation ou de 
réduction. S'il s’agit d’une réaction de précipitation et de complexa- 
tion, l’électrode indicatrice doit être réversible par rapport à un 
des ions entrant dans la composition du précipité ou du complexe. 
C’est ainsi que dans le titrage d’une solution de nitrate d’argent par 
le chlorure de sodium, qui entraîne la formation d’un précipité de 
chlorure d'argent, l’électrode indicatrice peut être de l’argent métal- 
lique (électrode de première espèce réversible par rapport aux ions 
Ag *), une électrode argent-chlorure d'argent (électrode de deuxième 
espèce réversible par rapport aux ions Cl-) ou, ce qui convient moins 
bien, une électrode à chlore (électrode à gaz réversible par rapport 
aux ions Cl”). L'importance de la variation du potentiel aux envi- 
rons du point d'équivalence et, par voie de conséquence, la sensibi- 
lité de la méthode potentiométrique seront d’autant plus élevées que 
la solubilité du précipité formé est plus faible. Ainsi, pour le titrage 
des ions argent par les ions iode la sensibilité de la méthode, à cause 
de la solubilité plus faible de l’iodure d'argent (Pagr — 107%), 
sera supérieure à la sensibilité observée dans l’exemple qui vient 
d’être examiné (P ago 10-19), 

Lorsqu'il s’agit d’un titrage potentiométrique basé sur la com- 
plexation, on emploie comme électrodes indicatrices celles qui sont 
réversibles soit par rapport à l’agent complexant, soit par rapport 
au ligand. La sensibilité de la méthode va croissant, en l'occurrence, 
avec la diminution de la constante de dissociation (constante de 
fragilité) du complexe. Pour le titrage potentiométrique oxydimé- 
trique on utilise comme électrode indicatrice du platine lisse. Le 
saut de potentiel survenant aux environs du point d'équivalence et, 
de là, la sensibilité du titrage se voient augmenter avec l’accroisse- 
ment de la différence entre les potentiels standard des systèmes d’oxy- 
doréduction ayant pour siège la solution à titrer et le réactif de titrage 
ajouté. 

L'avantage du titrage potentiométrique sur le titrage volumétri- 
que classique réside dans son objectivité et dans le fait qu'il peut 
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s'étendre à l’analyse des solutions colorées. En outre, il permet de 
suivre.le ‘titrage et les transformations qui peuvent en résulter, 
d’après la variation du potentiel d’électrode. Enfin, on peut doser 
potentiométriquement deux (voire trois dans certains cas) espèces de 
particules — molécules ou ions -— présentes simultanément dans la 
solution. Pour le contrôle de la production industrielle-et la conduite 
automatique des opérations technologiques, la potentiométrie pré- 
sente également un certain nombre d'avantages sur les autres métho- 
des. Elle permet d'effectuer le contrôle de manière continue, car 
l’électrode indicatrice peut être placée directement dans la zone 
réactionnelle... En plus, la différence de potentiels ou l’intensité du 
courant qu'elle détermine peuvent servir de signal d’une variation 
de l’état du système à contrôler ou à réguler, ce qui est pratique au 
point de vue de la transmission du signal aux appareils de contrôle 
et aux servomécanismes. | 


CHAPITRE : IX 


MÉCANISME DE GÉNÉRATION DE LA F.É.M.. 
ET NATURE DU POTENTIEL D'ÉLECTRODE - 


L'extension des principes de la thermodynamique aux systèmes 
électrochimiques permet d'établir un rapport quantitatif entre 
l'énergie électrique des systèmes électrochimiques et la variation: 
de l'énergie chimique des réactions chimiques génératrices de cou-- 
rant, intervenant dans ces systèmes. La thermodynamique qui dé-. 
finit justement l’énergie chimique des réactions génératrices de: 
courant comme la source d'énergie électrique des systèmes électro- 
chimiques, traite les lois les plus générales, et n’est pas en mesure 
de mettre en évidence les voies ni les mécanismes par lesquels l’éner- 
gie chimique se transforme en énergie électrique, de montrer les 
composantes de la f.é.m., d'expliquer ce qu'est le potentiel d’élec- 
trode. | 

On pourra se faire une idée plus nette de l’équilibre à l’électrode, 
si, en plus de la thermodynamique, on étend aux systèmes électro- 
chimiques la théorie cinétique moléculaire. 


9.1. F.é.m. d’un système électrochimique et potentiel 
d’électrode en tant que sommes des différences 
de potentiel individuelles 


9.14. DIFFÉRENCES DE POTENTIEL DANS LES SYSTÈMES‘ 
ÉLECTROCHIMIQUES | 


Les différences de potentiel (d.d.p.) peuvent survenir à ja su 
face de contact de deux phases quelconques, bien que leurs méca- 
nismes de formation ne soient pas identiques dans chaque cas et: 
dépendent de la nature des phases en contact. Dans un système 
électrochimique (fig. 25) on peut trouver: | 

a) des phases métalliques solides que sont les deux électrodes, 
et le circuit extérieur; 

b) des phases liquides que.sont les solutions en contact avec. Jes 
électrodes: elles peuvent donner soit deux phases si l'électrolÿte 
est dissous dans deux solvants non miscibles l’un dans l’autre, soit. 
une phase si le solvant est le même (l’eau par exemple); 
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c) une phase gazeuse contactant les solutions et les électrodes 
{cette phase, par ses propriétés, est proche du vide). 

Pour autant que l’on sache, la différence de potentiel entre deux 
points est déterminée par le travail électrique qui doit être fourni 
Pour transporter une charge électrique élémentaire d’un point à 
l’autre. Si les deux points sont situés dans une même phase, le tra- 
vail de transport de la charge sera exclusivement électrique et le 
potentiel entre les points choisis pourra être mesuré ou calculé. Par 
contre, si les points se trouvent dans deux phases différentes, le 
transport d’une charge élémentaire d’un point vers l’autre sera lié, 


Fig. 25. Caractéristique du système électrochimique avec indication de la loca- 
lisation des différences de potentiel éventuelles : 
M, et M, — les métaux formant électrodes; L. et L, — les solutions; V — la phase gazeuse 


non seulement à un travail électrique, mais aussi à un travail chi- 
mique, car les potentiels chimiques de cette particule ne sont pas 
es mêmes dans des phases différentes. Dès lors, l’état électrique 
d'une particule chargée est caractérisé, en général, par la somme du 
potentiel chimique et de l’énergie électrique de cette particule dans 
une phase donnée: L 


Uét.ch = hu + 2Fg. (9.1) 


La grandeur ua cn s'appelle potentiel électrochimique, alors que g 
traduit la différence de potentiel entre un point situé à l’intérieur de 
la phase et un point infiniment éloigné dans le vide. La condition 
d'équilibre pour les particules chargées présentes dans un système 
diphasé, avec les phases Z et Z; est l’égalité de leurs potentiels élec- 
trochimiques : 


Lél.ch1 —= Mél.cho- (9.2) 
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Le travail de transport d’une particule chargée de la phase Z à la: 
phase 2 est égal à la différence des potentiels chimiques de cette der- 
nière dans ces phases: 


Mél.ch4 — Mél.cho = Li — Mo E (2Fg1 — 2Fg). (9.3) 


Dans les conditions d’équilibre, ce travail, conformément à l’équa- 
tion (9.2), est égal à zéro. 

Etant donné que dans un processus réel de transport d’une charge 
élémentaire d’une phase à une autre les travaux chimique et élec- 
trique s'effectuent simultanément, il n’est possible de déterminer 
que l’effet énergétique global correspondant à la variation du po- 
tentiel électrochimique et non ses composantes. C’est pourquoi on 
n'est pas parvenu jusqu'à présent à trouver par voie expérimentale la 
différence absolue de potentiels électriques entre deux phases diffé- 
rentes. Par contre, la f.é.m. Æ d’un système électrochimique se prête 
à une mesure directe : elle doit donc traduire la différence de poten- 
tiel entre deux points situés dans une même phase. Ces points 
(v. fig. 25) peuvent être les points b et q situés au sein d’un même. 
métal ou les points a et r situés dans le vide à proximité de la sur- 
face du métal. La figure 25 représente un système électrochimique: 
correctement disjoint, aux deux extrémités duquel se trouve um 
même métal. Si l’on considère la f.é.m. comme une grandeur positive, 
le courant positif doit suivre un chemin M, — M, —> L, — L, —- 
—+ M,, c.-à-d. qu'il doit se déplacer dans le sens contraire à l’aiguille 
d’une montre. La f.é.m. d’un système est égale à la somme de tous les 
sauts de potentiel rencontrés sur le passage du courant. Ces sauts de- 
potentiel peuvent survenir à l'interface de deux phases quelcon- 
ques; dans le cas considéré, ils seront localisés entre les points æ 
etb,cetd,e etf,letm,netp,getr. 

Avant de passer à l’étude de la nature de ces différences de poten- 
tiel, il convient d’initier le lecteur aux notions dont on fait courami- 
ment usage dans la littérature électrochimique moderne. 

On a proposé d’appeler potentiel de surface y le potentiel corres- 
pondant au travail de transport d'une charge positive élémentaire. 
de l’intérieur d’une phase à un point dans le vide, situé dans le 
voisinage immédiat de la surface de la phase considérée. L' expression 
« dans le voisinage immédiat » ne doit pas être considérée comme tout 
à fait rigoureuse ; on entend généralement par là la distance mini- 
male de la surface de la phase considérée, à laquelle les « forces spé- 
culaires » (« forces d'image ») ne se manifestent plus; cette distance 
se chiffre à 10% cm environ. Par potentiel interne g on entend une 
différence de potentiel correspondant à un travail électrique de trans- 
port d’une charge élémentaire négative, de l’infini dans le vide à 
l’intérieur d’une phase donnée. Enfin, le potentiel externe 1 corres- 
pond à un travail de transport d’une charge élémentaire négative, 
de l'infini à un point situé dans le vide mais dans le voisinage immé- 
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diat de la surface d’une phase donnée. En vertu de cette définition, 
on.peut écrire pour une phase f$ donnée: 


ge = X8 + Ye. (9.4) 


Il est pratique de présenter les relations entre toutes les espèces de 
potentiel énumérées sous forme du système d'équations suivant : 


p +288 +zF = é1.ch(B) ; (9.5) 
ué AP = a$ (9.6) 

ps + = gh (9.7) 

ap + AP = Mér.en( ? (9.8) 

u6 + 2F 86 = Ué.en(B) * (9.9) 


11 ressort des équations (9.5) à (9.9) que les potentiels chimique pu, 
électrochimique Ua. en et réel & (v. plus loin) ont en réalité la dimen- 
sion de l'énergie, eV, alors que les potentiels de surface %, externe + et 
interne g, celle des potentiels électriques, V. En conformité avec le 
système des équations présentées ci-dessus, il est possible de modi- 
fier légèrement et d'expliquer les définitions précédemment formu- 
lées pour les potentiels qui figurent dans ces équations. Le potentiel 
électrochimique uëi. en « est l’énergie globale de transport d’une par- 
ticule chargée à de l’infini vers un point situé au sein de la phase f. 
Le potentiel chimique ug traduit l'énergie d'interaction d’une particu- 
le chargée à à l’intérieur de la phase B avec les entités constituant 
cette phase. Le potentiel de surface 48 est la mesure de variation de 
l'énergie d’une particule chargée i, survenant lors du passage à 
travers une double couche dipolaire à la surface de la phase $. Le 
potentiel externe bé représente la mesure de variation de l’énergie 
d’une particule chargée i, résultant de son interaction avec une char- 
ge libre de la phase f. Le potentiel réel « et le potentiel interne g 
sont des dérivées de u et x ou de Ÿ et y respectivement et leur sens 
physique est mis en évidence par les équations (9.6) et (9.7). 

Les différences de potentiel entre les points a et b, qg et r doivent 
être attribuées à l'existence de potentiels de surface entre le métal M 
et le vide V; on peut les désigner respectivement par Yyy, et LAS 
De toute évidence, 

KVM = — Xmv- 
La différence de potentiel entre les points c et d, situés dans les pha- 
ses métalliques M, et M, est la différence entre les potentiels inter- 
nes correspondants, gm.m.. Les points e-f et n-p sont les endroits où 
se. localisent les différences des potentiels internes: métal-solution 
(M:-L,) et solution-métal (L,-M.), elles s'écriront respectivement 
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£gmM:1, €t £g1.mM. La différence des potentiels internes s'appelle poten- 
tiel Galvani (les potentiels gLm sont souvent appelés potentiels de 
Nernst et désignés, comme le potentiel d’électrode, par la lettre &, 
bien qu'ils aient en réalité un autre sens physique). La différence entre 
les potentiels externes de deux phases & et B se nomme potentiel 
Volta 4,6. Ainsi, la différence de potentiel entre les points a et b 
n’est autre que le potentiel Volta entre les métaux M, et M,, sym- 
bolisé Pwim.. alors que la différence de potentiel entre les points 
B et C'est le potentiel Volta entre le métal M; et la solution LA, 
soit Ÿm,L:: L 

_ Enfin, la différence de potentiel entre les points / et m est le 
potentiel Galvani entre les solutions L, et L, et s'écrit grains. Ici, 
deux cas peuvent être envisagés. Si les solutions L, et L, sont cons- 
tituées de deux solvants différents non miscibles, gr112 représen- 
tera le potentiel Galvani entre les deux liquides. D'autre part, si 
les solutions L. et L, diffèrent l’une de l’autre par la nature ou la 
concentration de l’électrolyte et non par la nature du solvant, ce 
potentiel sera le potentiel de diffusion; il est généralement symboli- 
sé Va. 

De cette manière, la F.é.m. d’un système électrochimique est la 
somme des différencés de potentiel suivantes : 


E = Xyme + 8m + Smirs + Srune + SLoM, + Xmv (9.10) 


ce qui donne, après réduction des termes égaux en valeur mais de 
signes Opposés 


E = gym + SMira + Eine + SLoMo: (9.11) 


La f.é.m. d'un système électrochimique comporte donc quatre 
différences de potentiel: le.potentiel Galvani entre deux métaux, 
deux potentiels de Nernst et le potentiel Galvani entre deux solu- 
tions. Dans nombre de systèmes électrochimiques le potentiel £gr;te 
est soit inexistant, soit réductible au minimum. Il n’est donc pas 
une conséquence inévitable de la nature du système électrochimique 
ni une composante obligatoire de sa f.é.m. Pour cette raison, on 
présente généralement la f.é.m. comme la somme de trois différen- 
ces de potentiel : 


E = gmm: + £1M: + £Lmse (9.12) 


Dans l’électrochimie moderne le potentiel d’électrode est posé 
égal à la f.é.m. d’une pile dans laquelle on dispose à gauche une élec- 
trode standard à hydrogène ayant par convention un potentiel de 
zéro, et à droite, l’électrode étudiée. Dans ce cas, l’électrode de 
gauche (ou le métal 7) est du platine et la f.é.m. d’une telle pile 
(de même que le potentiel d’électrode du métal 2) s’écrira 


€EMZ+/M2 = 8M2Pt(H2) + £LMe — ELPH(Ho)- (9.15) 


248 PART. III. ÉQUILIBRE AUX ÉLECTRODES 


Il s’ensuit que le potentiel d’électrode £ (comme la f.é.m. Æ) est 
constitué par trois différences de potentiel et inclut le potentiel 
Galvani à la surface de contact du métal 2 formant électrode avec le 
platine. 

La f.6.m. du système est la différence entre les potentiels de 
l’électrode de droite M, et de l’électrode de gauche M, soit 


E — Edr — Êgs 
ou bien, compte tenu de l’équation (9.13), 


E = Egr — 89 = £MoM: + SLMo — £LM (9.14) 
étant donné que 
8MePt — 8 M1Pt — £M2Mi1- 


Les équations (7.17) et (9.12) représentent deux procédés diffé- 
rents pour traduire la f.é.m. et montrent que la f.é.m. du système, 
tout en étant la différence de deux potentiels d’électrode, -est en 
même temps constituée par la somme de trois potentiels Galvani. 


9.1.2. TRADUCTION DE LA F.É.M. ET DU POTENTIEL D'ÉLECTRODE 
PAR LA SOMME DES POTENTIELS VOLTA 


L'étude des différences de potentiel survenant dans les systèmes 
électrochimiques nous porte à conclure que les potentiels d’électro- 
de diffèrent l’un de l’autre de par leur nature physique. Les poten- 
tiels d’électrode des réactions d’oxydoréduction, exprimables par 
le schéma 

’ Red, Ox | Pt 


ne comprennent pas la différence de potentiel entre deux métaux et 
sont donc plus simples que, par exemple, les potentiels des électro- 
des de première espèce 

M°* \M 


dont les valeurs comportent obligatoirement le potentiel Galvani 
£grtim. D'autre part, le potentiel des électrodes à gaz est unique- 
ment déterminé par les potentiels de Nernst, tandis que les poten- 
tiels des électrodes de deuxième espèce comprennent, outre les 
potentiels de Nernst, les potentiels de contact. 

La nature et le nombre de différences de potentiel individuelles 
apparaissant dans les systèmes électrochimiques peuvent servir de 
base pour un classement de ces derniers. Il convient de noter que 
les deux classifications examinées (classification d’après la nature 
du phénomène et la forme de l’équation pour la f.é.m. et classifiea- 
tion d’après le nombre de différences de potentiel constituant la 


f.é.m.) aboutissent à une répartition à peu près identique des piles 
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électrochimiques entre les différents types. Ainsi, les piles chimiques 
complexes comportent un nombre maximal de différences de poten- 
tiel individuelles, alors que la f.é.m. d’une pile de concentration 
d'un gaz n’est composée que de deux potentiels de Nernst. 

La décomposition de la f.é.m. en différences de potentiel indivi- 
duelles fournit des données supplémentaires sur la nature des systè- 
mes électrochimiques. En même temps, l'équation de base (9.12), 


Fig. 26. F.é.m. du système No ane en tant que somme des potentiels 
Volta 


traduisant la relation entre la f.é.m. et les différences de potentiel, 
ne peut être considérée comme satisfaisante. La valeur de la f.é.m. 
réellement mesurée est en l’occurrence présentée sous la forme d’une 
somme de potentiels Galvani, c.-à-d. de potentiels correspondant à 
deux points situés dans des phases différentes et, par là même, ne 
pouvant être ni mesurés ni déterminés. Lorsqu'il s’agit de systèmes 
électrochimiques en équilibre, on pourra remédier à cette incertitude 
si l’on prend en compte que dans les processus réversibles la variation 
d'énergie d’un système est déterminée par son état final et son état 
initial et ne dépend pas de la voie par laquelle s'effectue la transi- 
tion d’un état à l’autre. Les contacts directs entre les phases consti- 
tuant un système électrochimique (v. fig. 25) peuvent donc être rem- 
placés par leur contact à travers un vide (fig. 26). Comme il ressort 
du dessin, qui ne présente que la solution L, il faut écrire la f.é.m. 
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du système sous forme d’une somme : 
E = Lys + Xov + Pas + va + Xav + ir + ve + X1v + 
+ Le + Xve + Xov. (9.15) 


Si l’on prend en considération que pour toute différence de poten- 
tiel est valable une équation pareille à 


Vas = — VB 


on pourra écrire, au lieu de (9.15), 
Æ = es + Le — Yri. (9.16) 


La f.é.m. du système sera alors composée de trois potentiels Volta 
dont chacun, tout comme la f.é.m. elle-même, peut être directement 
mesuré. Îls correspondent tous au travail électrique de transport 
d’une charge élémentaire entre les points correspondants situés au 
sein d’une même phase. L’équation (9.16) pourra également être 
déduite à partir du schéma représenté par la figure 25 si l’on trans- 
porte une charge élémentaire suivant un trajet aBCDr et si l’on ad- 
met que les solutions L, et L, soient identiques, c.-à-d. que Yen — 
= rie = 0. Le potentiel d’électrode rapporté à l’échelle d’hy- 
drogène conventionnelle pourra également être exprimé par l’équa- 
tion (9.16) si l’on entend par métal 7 le platine saturé en hydrogène 
sous pression atmosphérique et plongé dans une solution dont les 
ions hydrogène ont une activité am+ — 1, et par grandeur r., le 
potentiel Volta correspondant à l’électrode à hydrogène. 

I1 faut souligner que la valeur expérimentale de la f.é.m. corres- 
pond à la différence des potentiels internes des points situés dans 
deux morceaux d’un même métal, connectés aux électrodes du sys- 
tème électrochimique (points b et q dans M, et M: dans la figure 25): 


Ê = gi — Sa — Em: — EM: (9.17) 


Comme il a déjà été signalé auparavant, la différence des poten- 
tiels internes ne peut être déterminée dans le cas général, mais, étant 
donné que M, et M; ont même composition chimique, leurs poten- 
tiels chimiques sont égaux, c.-à-d. que lum, = ums, Si bien qu’au 
lieu de (9.17) on peut écrire 


LS Um; Î 
E = gm, — £m + au Re pe [Uér.ch(M2) — Mér.ch(Mil: (9.18) 


Selon (9.18), la f.é.m. se présente sous la forme d’une différence 
des potentiels électrochimiques d’une particule chargée élémentaire 
au sein de M, et M;, c.-à-d. qu'elle est une quantité directement me- 
surable. Pour le cas considéré 4m, = %m;, et on a 


E = gum — 8ms = ue + Aus — (ns + Xi) = Va — Vus, (9.19) 
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<.-à-d. que la f.é.m. est égale à la différence des potentiels externes à 
proximité des deux phases métalliques ayant une composition chi- 
mique identique (points a et r dans la figure 25), différence qui peut 
elle aussi être mesurée. 

De cette manière, la f.é.m. d’un système électrochimique correcte- 
ment disjoint est déterminée par l'équation 


j 


; 1 
Ê = gum = meme = + (Méi.ch(M2) — Mei.ch(Ms))- (9.20) 


L’équation (9.20) est également valable pour un système élec- 
trochimique en déséquilibre à condition que ni le potentiel de sur- 
ace, ni le potentiel chimique de la phase ne dépendent de la charge 
libre de celle-ci. 


9.1.3. THÉORIES PHYSIQUE ET CHIMIQUE DE L'ORIGINE 
DE LA F.É.M. DANS LES SYSTÈMES ÉLECTROCHIMIQUES 


La valeur du potentiel d’électrode ne coïncide pas en général ni 
avec le potentiel de Nernst, ni avec la différence entre le potentiel de 
Nernst du métal et celui de l’électrode H*|H,, Pt, car cette dernière 
<omporte, en plus, le potentiel entre le métal en question et le pla- 
tine. La notion de potentiel d’électrode est donc plus complexe que 
<elle de différence de potentiel à l’interface électrode-solution, et la 
première notion ne peut être réduite à cette dernière. La théorie phy- 
sique des systèmes électrochimiques, formulée par Volta dès le début 
du XIX® siècle, donna une place à part au contact entre deux métaux 
différents. Selon cette théorie, la f.é.m. d’un système électrochimique 
est considérée comme égale au potentiel Volta entre deux métaux 
différents, alors que le potentiel Volta entre le métal et la solution 
est posé nul. L'établissement d’un courant dans le système électro- 
chimique est expliqué par cette théorie de la manière suivante. Si l’on 
met en contact direct deux métaux différents (fig. 27, a), il n’y 
aura pas d'apparition de f.é.m., puisque 


E = me — Puis = Yumi + mime = Yumi — Yom = 0. 
Or, si l’on substitue au contact direct entre les deux métaux, cons- 


titué par leur portion de surface À (fig. 27, a), un contact effectué par 
l'intermédiaire d’une solution conductrice de courant, la f.é.m. ne 


D 


sera plus nulle et deviendra égale à une grandeur Vmemi 
E = us — us = ui + Var + Vie = Vus = ŸMeM1 
étant donné que 
Vu = 0 et YLm, = 0. 


La conséquence en est l'établissement d’un courant électrique dans 
le système, c.-à-d. que le système engendrera de l'énergie électrique. 
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La théorie de Volta néglige les potentiels de Nernst et, de cé fait, 
est incapable d'expliquer l’existence d’une relation entre la f.é.m. et 
la concentration de l’électrolyte. En outre, elle contredit la loi fon- 
damentale de la thermodynamique, celle de conservation de l’éner- 
gie, en postulant l’obtention d’une énergie tout simplement à partir 


Fig. 27. Schéma illustrant l'apparition 

d'une f.é.m. lors du passage d'un système 

constitué de deux métaux (a) à un systè- 

me constitué des mêmes deux métaux, 

séparés cette fois par une couche de so- 

lution (b), conformément aux concepts 
de la théorie physique 


de l’existence d’une différence 
de potentiel invariable entre 
deux métaux, c.-à-d. en fait à 
partir de rien. La théorie phy- 
sique de Volta fut soumise à 
des critiques dès qu'elle fut 
énoncée. 

En 1805, Ritter formula 
des idées qui jetèrent les ba- 
ses de la théorie chimique de 
la f.é.m. Selon cette théorie, 
mise au point dans les travaux 
de Nernst et d’Ostwald, les 
réactions chimiques se produi- 
sant à l’interface électrode- 
électrolytesont lasource d’éner- 
gie électrique. La théorie 
chimique définit et met en re- 
lief Îa nature de la source 
d'énergie électrique des systè- 
mes électrochimiques. Cette 
théorie est à la base des expres- 
sions thermodynamiques quan- 
titatives pour la f.é.m. et 
les potentiels d’électrode en- 
visagées plus haut. En s’inspi- 
rant de cette théorie, Pissar- 
jevski établit la différence en- 
tre les phénomènes chimiques 
et électrochimiques et formula 
les conditions nécessaires à la 
conversion de l’énergie chi- 
mique en énergie électrique. 


D'autre part, la théorie chimique affirme que la f.é.m. d’un 
système électrochimique n’est composée que de deux différences de 
potentiel survenant à l'interface qui est le siège de réactions chimi- 
ques génératrices de courant, c.-à-d. à l’interface électrode-électro- 
lyte. Les potentiels d’électrode sont donc identifiés aux différences 
de potentiel à l’interface électrode-solution, alors que la f.é.m. s’écrit 


E = gLMe — 8LMa- (9.21) 
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La théorie en question néglige le rôle que joue, dans l’apparition de 
la f.é.m., la différence de potentiel à la jonction de deux métaux. 

Autant que l’on sache, ces idées de La théorie chimique sont en 
contradiction avec la réalité et la f.é.m. d’un système électrochimi- 
que est composée de trois différences de potentiel. 

Le caractère de la relation entre la f.é.m. et les d.d.p. peut 
être mis en évidence en prenant comme exemple un système élec- 
trochimique composé de deux métaux plongés dans des solutions de 
leurs composés conducteurs : 


Mi | MiA || M,A | M. 
La f.é.m. de ce système est traduite par l'équation (9.16) 


E = mime + ŸLMe — ŸLMas 


étant donné que le potentiel de diffusion à la limite de séparation 
des deux solutions est éliminé. Si, par un procédé quelconque (no- 
tamment, par un choix judicieux de la composition des solutions de 
M.A et M.A), on parvient à supprimer les différences de potentiel 
VLM1 et ŸLuo, la f.é.m. du système, contrairement aux conceptions 
de la théorie chimique, ne sera point nulle mais égale au potentiel 
Volta à l'interface M,-M, 


E—e;; —e, = ŸM2M:. (9.22) 


Les potentiels d’électrode répondant à ces conditions, d’ailleurs fa- 
cilement réalisables dans l'expérience, furent nommés par Froum- 
kine potentiels de la charge zéro; c'est encore lui qui fit remarquer 
que les relations effectivement valables étaient plus complexes et 
que l’équation (9.22) était approximative. 

L'équation (9.22) est à la base du parallélisme, découvert par 
Langmuir en 1917, entre la ‘f.é.m. des piles chimiques et la diffé- 
rence des potentiels de contact entre les métaux faisant partie de 
ces piles. Si l’on modifie la composition des solutions de M,A et de 
M,A, on verra apparaître des différences de potentiel additionnelles 
ŸLmM1 et VLmM: qui contribueront à engendrer la f.é.m., conformé- 
ment à l'équation (9.16). 

Il existe, toutefois, des systèmes électrochimiques, comme la pile 
chimique simple aux électrodes à gaz 


Pt, H,| H,01|O, Pt 


dans lesquels il n’y a aucun contact entre deux métaux différents et, 
par conséquent, le potentiel &M2M1 n'intervient en aucune façon 
dans la création de la f.é.m. En pareil cas, la f.6.m. du système est 
déterminée par l'équation (9.21) qui est une conséquence directe de 
la théorie chimique. L'existence d’un potentiel entre deux métaux 
différents ne saurait donc être considérée comme une condition: 
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obligatoire de l’apparition d’une f.é.m. et de la production d’une 
énergie par le système électrochimique. Contrairement aux concep- 
tions de la théorie physique, une énergie électrique peut être fournie 
par un système électrochimique dans lequel les deux électrodes sont. 
fabriquées avec un même métal. 


9.1.4. NATURE DES DIFFÉRENCES DE POTENTIEL AUX SURFACES 
DE CONTACT 


L'apparition d’un saut de potentiel à la surface de contact est 
causée par différents facteurs, liés dans une large mesure à la nature 
des phases en contact. Une des causes les plus fréquentes est l’échange 
de particules chargées. Au moment où s'établit un contact entre 
les phases l’échange s'effectue d’une façon prépondérante dans un sens 
quelconque, la conséquence en étant l’apparition d’un excès de par- 
ticules d’un signe donné de l’un des côtés de l’interface et leur man- 
que de l’autre côté. Cet échange non compensé conduit à la formation 
d’une double couche électrique et, par voie de conséquence, à l’appa- 
rition d'une différence de potentiel. Cette dérnière influera, à son 
tour, sur la cinétique de l’échange, en égalisant les vitesses de migra- 
tion des particules chargées dans les deux sens. Au fur et à mesure 
qu'augmente la différence de potentiel, on voit approcher le moment 
où il n’y aura plus de passage prépondérant des particules d’une 
phase à l’autre et où leurs vitesses de passage dans les deux sens 
deviendront égales. Cette valeur de d. d. p. correspond à l’équilibre 
entre les phases pour lequel les potentiels électrochimiques des parti- 
cules chargées dans les deux phases sont égaux. Les particules char- 
gées intervenant dans l’échange entre les phases peuvent être des 
ions positifs et négatifs ainsi que des électrons. La nature des pha- 
ses en contact détermine lesquelles des particules passent d’une phase 
à une autre, en conditionnant par là l’apparition d’une d.d.p. Aux 
interfaces métal-vide ou métal-métal ces particules sont générale- 
ment des électrons. Lorsqu'il y a formation d’une interface métal- 
solution de sel de métal, ce sont les cations métal qui interviennent 
dans l’échange. La d.d.p. survenant à une interface verre-solution 
ainsi qu'à une interface résine échangeuse d’ions-solution résulte 
d’un échange auquel participent deux espèces ioniques d’un même 
signe. Aux interfaces verre-solution et cationite-solution ce seront 
des ions métal alcalin et hydrogène ; à l’interface anionite-solution, 
ce sera l’ion oxhydrile et un autre anion quelconque. Lorsqu'il y a 
contact de deux liquides non miscibles dont chacun contient à l’état 
dissous un même électrolyte, un potentiel s'établit du fait d’un pas- 
sage non équivalent des deux ions de l’électrolyte d’une phase à 
l’autre, de la même manière que s’établit un potentiel de diffusion. 
Il s’ensuit que les deux potentiels, celui des phases liquides comme 
celui de diffusion, ne sont pas en équilibre. 
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L'apparition de potentiels a aussi pour cause l’adsorption privi- 
légiée (sélective) des ions d’un signe déterminé au voisinage de l’in- 
terface! Dans ce cas, une des phases est imperméable aux ions et le: 
saut de potentiel n’est pas localisé de part et d’autre de l'interface 
(comme c’est le cas du mécanisme d'échange intervenant dans la 
formation d’une différence de potentiel), mais il survient au sein 
de l’une des phases, au voisinage immédiat de l’interface (fig. 28, a). 
Un exemple type des potentiels apparaissant par ce mécanisme est 
le potentiel survenant à une interface solution-gaz. Il est impossible 
de mesurer la valeur absolue de cette différence de potentiel, mais 
l’on peut suivre sa variation en fonction de la composition de La 


Fig. 28. Schéma illustrant l'apparition d’une d.d.p. à l'interface vide-phase 
liquide, survenant à la faveur d’une adsorption sélective d’ions (a) et d’une 
adsorption orientée de molécules polaires (b) 


solution, bien que cela implique de grandes difficultés d'ordre expé- 
rimental. Les mesures de ce genre ont été effectuées par Gouy, Quin- 
cke ainsi que par Froumkine et ses collaborateurs. Il a été établi que 
ce sont normalement les anions qui manifestent la tendance la plus 
marquée à une adsorption privilégiée. C’est pourquoi on observe 
sinon toujours, du moins plus souvent que la partie négative de la 
double couche qui se forme ici est disposée plus près de l’interface, 
alors que la partie positive est éloignée vers l’intérieur de la solu- 
tion. 

La troisième cause éventuelle de l'apparition d’une différence 
de potentiel réside dans la tendance des particules polaires inchargées 
à être adsorbées d’une façon orientée à proximité de l'interface. 
En cas d’adsorption orientée l’une des extrémités du dipôle de la 
molécule polaire est orientée vers l'interface, et l’autre, du côté de la 
phase à laquelle appartient la molécule considérée (v. fig. 28, b). La 
valeur du potentiel qui apparaît ici est fonction du nombre de molé- 
cules adsorbées, de leur moment dipolaire et du degré d'orientation. 
Si, parmi les deux phases en contact, une seule est polaire, la double 
couche se formera du côté de l'interface situé dans la phase considé- 
rée; dans l’autre phase, non polaire, il n’y aura point de saut de: 
potentiel. Si les deux phases sont polaires, on constatera dans cha- 
cune d'elles, à proximité de l'interface, la formation d’une double: 
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couche électrique, donc l’apparition d’une différence de potentiel 
correspondante. 

Les particules polaires (dont l’adsorption orientée est responsable 
de l’apparition d’un potentiel) peuvent être des molécules tant du 
solvant que du soluté, pour peu qu’elles soient susceptibles d’être 
adsorbées d’une façon privilégiée à l'interface. Au fur et à mesure 
que s'accroît la concentration de ces corps, on observe une augmen- 
tation progressive de la différence de potentiel jusqu’à une certaine 
valeur limite qui restera invariée en cas d’addition ultérieure d’un 
corps tensio-actif. Cette valeur limite du potentiel traduit la satu- 
ration de la couche superficielle en molécules polaires. 

L'apparition d’une d.d.p. à l’interface ne saurait être attribuée 
dans le cas général à un seul des facteurs qui viennent d’être énumé- 
rés, elle est normalement le résultat de plusieurs phénomènes paral- 
lèles. Aussi peut-on présenter, selon. Lange, le potentiel Galvani 
survenant entre deux phases «& et $ sous la forme d’une somme de 
trois potentiels 


Las = La + Ls + Ldipr (9.23) 


où £g7 = le potentiel dû au transport de particules chargées d’une 
phase à une autre 
gs, = le potentiel dû à une adsorption spécifique des ions 
Lai —= le potentiel dipolaire résultant d’une adsorption orientée 
de molécules polaires à l'interface. 
Il ressort de l'équation (9.23) que s’il n’y a pas d’ échange de 
particules chargées, il restera la différence de potentiel due à l’ad- 
sorption des ions et des dipôles : 


Las = Le} Ldip. (9.24) 


Si l’on exclut, à son tour, J'adsorption spécifique des ions, il reste- 
ra toujours la d.d. p. due à l’adsorption orientée des molécules po- 
laires : 


LaB — £dip- (9.25) 


Seule la suppression des trois effets (ou leur compensation réciproque) 
rend la différence de potentiel entre deux phases égale à zéro. 


9.2. Théorie de l’apparition d’un potentiel d’électrode 


Le potentiel. d’électrode est une grandeur complexe déterminée 
par'trois différences de potentiel individuelles: celle qui a lieu à 
l'interface métal de l’électrode-platine et celles qui apparaissent aux 
interfaces métal-solution et platine-solution. La théorie de l’appari- 
tion d’un potentiel d’électrode doit donc reposer sur des données pré- 
cises concernant la nature du saut de potentiel entre deux métaux et 
celle du saut de potentiel à l’interface métal-solution. 
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9.2.4. POTENTIEL GALVANI À LA SURFACE DE CONTACT DE DEUX 
MÉTAUX 


La relation entre le potentiel Volta et le potentiel Galvani peut 
être trouvée en recourant à la règle selon laquelle la somme de tous 
les travaux de transport d’une charge élémentaire suivant un circuit 
fermé est égale à zéro. En conséquence, le travail global de transport 
d'un électron à travers deux mé- 
taux en contact placés dans le 27 


vide, suivant un trajet indiqué V 
dans la figure 29, doit lui aussi 
être égal à zéro, soit 
Lya + Sie + Xov + Var = 0 Âvie e X2v 
C À 
# 


conformément à l'équation (9.4) Z7 


appliquée à deux phases. ; NN 

De cette manière, le potentiel LL 1 RKK 
Galvani entre deux phases est LL / AN NS 
égal au potentiel Volta majoré de Pie 


la somme de deux différences de 
potentiel de surface. L’équation 
(9.26) peut être considérée com- 
me une généralisation de l’équation (9.4) pour une phase. 

Le travail de transport d’une particule à à charge zF d’une phase 
à une autre est déterminé, pour autant que l’on sache, par la diffé- 
rence des potentiels électrochimiques qu'a cette particule chargée 


dans les deux phases, cette différence étant par exemple pér. chi — 


—Uél.ch2 pour les phases 7 et 2 (v. fig. 29). 
En partant de l’équation (9.9), on peut écrire 


Fig. 29. Relation entre le potentiel 
Volta et le potentiel Galvani 


Ué.ch1 — lé ch2 = ni —u2+ 2 Frs (9.27) 


où ui et ui — les potentiels chimiques de la particule à dans les 
phases 1 et 2 
gs — le potentiel Galvani à l’interphase. 
La substitution de la valeur de g:, tirée de (9.26) dans (9.27) 
donne 


Men 1 — Men 2 = Mi US + PF + Fair (9.28): 
Pour la surface’ de contact de chacune de ces phases j avec le: vide, 
est valable l'équation suivante: 


Mon; = + AE Ep. (9.29) 


17—0232 
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Le potentiel électrochimique de la particule i dans la phase jÿ, comme 
son potentiel externe Vis peut être mesuré par voie expérimentale. 
Leur différence, égale à la somme du potentiel chimique et du po- 
tentiel de surface 

Ménen 5 — Zi Pb; = ni + F4; (9.30) 


peut elle aussi être déterminée. On appelle d'ordinaire la grandeur 
ui + z,Fy%; potentiel réel à de la particule à dans la phase j: 


pi+zFy;= ai. (9.31) 


Le potentiel réel est égal en valeur absolue et de signe contraire au 
travail de transport d’une particule i à partir d’une phase j dans le 
vide, à savoir vers un point situé dans le voisinage immédiat de la 
surface de la phase j. Ce travail s'appelle fonction de travail ou bien 
travail d'extraction ou encore éravail de sortie de la particule à: il 
est normalement désigné par la lettre «: 


Di — di. (9.32). 

La substitution de la valeur du travail d'extraction, tirée de (9.32), 
dans les équations (9.28) et (9.29) donne respectivement 

Méi.on 1 — Ménen 2 = Où — Of + 2: Fi (9.33) 


et 
Men; = — 0 + Fi; (9.34) 


L’équation (9.27) permet d’obtenir la valeur du potentiel Gal- 
vani entre deux phases 1 et 2 en équilibre. Dans les conditions d’équi- 
libre 


Mér.en 1 — Méi.ch 2 — 0 

et | 
_ MH 
2 LE (9.35) 
Si les deux phases sont des métaux, l’échange entre elles met 
en jeu des électrons dont la charge est z,F — —F. Il est nécessaire 

en l’occurrence de mettre l’équation (9.35) sous la forme suivante : 

pe — ue 

Br à (9.36) 


d’où il ressort que le notentiel Galvani à la surface de contact de 
deux métaux est déterminé par la différence des potentiels chimiques 
de l’électron dans ces métaux. L’équation (9.36) pourrait servir de 
base pour le calcul du potentiel Galvani si l’on connaissait les po- 
tentiels chimiques des électrons dans ces deux phases. Toutefois, 
comme il a déjà été signalé;'il n’est pas possihle de déterminer pour 
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les particules chargées la variation des seuls potentiels chimiques, 
étant donné qu'au cours du transfert de ces particules d'une phase 
à l’autre, un travail électrique est produit simultanément avec le 
travail chimique. C’est pourquoi les équations (9:35) et (9.36) ne 
font que caractériser la relation entre les potentiels chimiques et 
le potentiel Galvani et:elles ne permettent pas .de calculer ce dernier. 

La combinaison des équations (9.32) et (9.33) conduit à l’ex- 
pression suivante pour le potentiel Volta entré les phases 1 et 2: 


oi — of 
Wie = re Z; NL | (9.37) 
Pour le cas particulier. du contact entre deux métaux 
we — @£ 
Von (9.38) 


De cette manière, le potentiel Volta entre deux métaux est égal à 
la différence négative-entre les travaux d'extraction des électrons 
hors du premier et du second métal, divisée par la charge électroni- 
que. Le travail d'extraction électronique se prête à une détermina- 
tion expérimentale directe; aussi peut-on calculer, à l’aide de l’équa- 
tion (9.38), la valeur du potentiel. Volta: Le travail d'extraction 
électronique est trouvé, par exemple, d’après la variation d'un 
courant thermo-électronique avec la température, en partant de 
l'équation de Richardson | | 
o° 

= AT °e Ts (4.39} 
où À est la constante de Richardson. Plus faible est le travail d’ex- 
traction des électrons hors d’un métal donné, plus grand sera, à une 
température donnée, le nombre d'électrons susceptibles de quitter 
le métal et de passer dans le vide, et plus forte sera la charge posi- 
tive excédentaire qui apparaît dans le métal. Si l’on rapproche deux 
métaux ayant des travaux d'extraction différents, les électrons 
passeront du métal ayant un travail d'extraction inférieur au métal 
dont le travail d'extraction est supérieur. La conséquence en est que 
le premier métal acquerra une charge positive, alors que le second 
sera chargé négativement, comme cela résulte d’ailleurs de l’équa- 
tion (9.38). 

Le Tableau 35 donne les valeurs les. plus probables des travaux 
d'extraction électronique pour divers métaux. Les valeurs des tra- 
vaux d'extraction perméttent de calculer les potentiels 1,, pour ces 
métaux. C’est ainsi que pour le couple Cu/Zn 


Vou/zn = 08 V, 
tandis que .la Î.é.m. du système 
Zn|Zn$O,:CusSO,]|Cu 


17% 
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Tableau 35 
Travail d’extraction électronique pour certains 
métaux | 
nets puis 
C 
Métal Électronique: Métal acte onique: 
eV e 
Ag 4,3 Mo 4,3 
Al 4,2 Na 2,4 
Bi 4,9 Ni 4,5 
C (graphite) 4,7 Pb 4,0 
Cd 4,0 Pt 4,9 
Co 4,4 Sb 4,6 
Cr 4,6 Sn 4,3 
Cu 4,5 Ti 4,0 
Fe 4,17 (4,35) T1 3,9 
Ga 4,1 V 4,1 
Hg 4,5 W 4,5 
K 2,2 Zn 4,2 
Mg 3,6 Zr 3,9 
Mn 3,6 


1 


æst égale à 1,11 V. Le potentiel 4, constitue donc une part appré- 
ciable de la f.é.m. réversible d’un système électrochimique. Les don- 
nées relatives aux travaux d'extraction électronique ne se distin- 
-guent pas par une haute précision, bien qu'au fur et à mesure du 
perfectionnement des modes opératoires, la divergence entre les va- 
leurs des travaux d'extraction, trouvées par divers chercheurs, ne 
cesse de diminuer. Pour la plupart des métaux, les données expéri- 
mentales s’écartent de la valeur moyenne de +0,2 eV au plus, la 
plupart du temps de +0,1 eV, aussi les valeurs des travaux d’extrac- 


tion sont-elles données dans le T'ableau 35 à un dixième d’électron- 
volt près. 


9.2.2. THÉORIE OSMOTIQUE DE NERNST 


La première théorie quantitative du potentiel d’électrode fut 
énoncée par Nernst en 1890 ; elle porte le nom de théorie osmotique 
du potentiel d’électrode et de la force électromotrice. La théorie ‘de 
Nernst joua un rôle important dans l’évolution de l’électrochimie. 
Elle repose sur les principes suivants. 

19 Le potentiel d’électrode est déterminé par la différence de 
potentiel à l'interface métal-solution, et la f.é.m. d’un système 
électrochimique est la différence de deux potentiels Galvani. 

29 Le potentiel d’électrode n'apparaît qu’à la suite d’un échange 
d'ions entre le métal et la solution. 
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30 Les forces mobiles de l’échange d'ions sont la pression osmoti- 
que du soluté et la pression électrolytique de dissolution du métal. 

Le premier principe ne saurait être considéré comme correct, car 
la différence de potentiel à l’interface métal-solution ne coïncide 
pas dans le cas général avec le potentiel d’électrode et elle n’en repré- 
sente qu'une certaine partie. Il serait aussi erroné de croire que la 
f.é.m. d'un système électrochimique est toujours égale à la diffé- 
rence de deux potentiels Galvani. Elle est déterminée non par deux 
mais par trois sauts de potentiel, y compris celui qui apparaît à la 
surface de contact de deux métaux différents. Il s’ensuit que la théo- 
rie de Nernst ne saurait être considérée comme une théorie du poten- 
tiel d’électrode et de la f.é.m. C’est une théorie du potentiel 
Galvani métal-solution, c.-à-d. du’ terme entrant dans le poten- 
tiel d’électrode et dans la f.é.m. et qui dépeñd de la composi- 
tion de la solution. 

Le deuxième principe est en accord avec le mécanisme probable 
d'apparition d’une d.d.p. équilibrée à l’interface métal-solution, 
bien que l’ensemble des facteurs éventuels responsables de l’appari- 
tion d’un saut de potentiel à cette interface ne se limite pas à l’échan- 
ge d'ions. S'il existe un équilibre entre l’électrode et la solution, 
l’importance du potentiel d’électrode sera la mesure de variation du 
potentiel isochore # (ou du potentiel isobare G) de la réaction d'’élec- 
trode correspondante. Pour une réaction à l’électrode donnée, le 
potentiel d’électrode doit être une constante. Ainsi qu'il ressort de 
l'équation pour le potentiel d’électrode 


-€ELM = £Mpt + £LM — £LrPt, 


dans laquelle gmpt et £g1pt sont des constantes pour le métal consi- 
déré, on voit bien qu'à l’état d'équilibre non seulement 


EM —= COnSt, 
mais aussi 
g1,M — COnSt, 


c.-à-d. que la différence de potentiel à l'interface métal-solution est 
déterminée, à l’état d'équilibre, par la nature de la réaction d’élec- 
trode et qu’elle ne dépend pas de la présence de corps tensio-actifs. 
En d’autres termes, on a dans le cas considéré 


£LM = La + £s-T Edip = CONSt. 


D'autre part, il faut tenir compte de ce que la présence de corps 
tensio-actifs de type ionique ou moléculaire est de nature à modifier 
la valeur de chacun des trois termes (g9, 8: et gain) constituant le 
saut de potentiel global, à condition que la valeur de gum soit restée 
invariée. 
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On en conclut que la théorie de Nernst n'’intéresse qu’un seul 
terme entrant dans le potentiel Galvani à l'interface métal-solution. 
à savoir la quantité gcmça qui n'est donc autre que le « potentie! 
de Nernst ». 

La justesse de l’hypothèse sur l’échange d'ions entre le métal et 
la solution au cours de l'établissement du potentiel d'équilibre (et 
a, rès l’acquisition de celui-ci) a été prouvée par de nombreuses re- 
cherches faisant appel aux traceurs atomiques, recherches réalisées 
après l’énoncé de la théorie de Nernst. Elles ont mis en évidence le 
fait que si l’on ajoute au métal de l’électrode (il est plus pratique de 
réaliser les expériences de ce genre avec des amalgames de métaux) 
son isotope radioactif et que l’on le mette en contact avec une solu- 
tion d’un sel de ce même métal, la solution elle aussi manifestera au 
bout d'un certain temps des propriétés radioactives. On aboutira à 
un résultat analogue si l’on prépare une solution d’un sel du métal 
formant électrode, contenant une certaine quantité de son isotope 
radioactif et que l’on fabrique l'électrode avec un métal non radio- 
actif. Au bout d’un certain temps, l’électrode deviendra aussi radio- 
active. Il va de soi que l’on ne pourra obtenir de tels effets que s’il 
existe un échange d'ions entre l’électrode et la solution. 

En recourant à cette méthode ainsi qu’à certaines autres, on est 
parvenu, non seulement à confirmer l’existence de l’échange d'ions 
en tant que tel, mais aussi à l’évaluer quantitativement. Etant donné 
que l'échange met en jeu des particules chargées, son intensité est 
exprimable en unités de courant à l’aide de courant d'échange [°. On 
rapporte le courant d'échange à 1 cm? de l'interface électrode-solu- 
tion ; il sert de caractéristique cinétique de l’équilibre entre l’élec- 
trode et la solution lorsque le potentiel d’électrode a une valeur 


Tableau 36 


Courant d’échange pour plusieurs électrodes à température de chambre 


Courant 

Electrode Solution éd 
A/cm2 

H-|H,, Hg 1,0 N H,S0, 5.140713 
Niz+|Ni 2,0 N NisO, 2.109 
Fe2+ | Fe 2,0 N FeSO, 10-8 
Zn®+| Zn 2,0 N ZnS0O, 2.105 
Cu* | Cu 2,0 N CuSO, 2.105 
Zn?*| Zn, Hg 2.10-3 N Zn (NO:),-+1,0 N KNO, 7.10-4 
H*}H,, Pt 0,2 N H,S0, 4:1073 
Na* | Na, Hg 1,0 N NaOH+1.10-3 N N (CH), OH 4.102 
Pb2#| Pb, Hg 2.103 N Pb(NO;),+1,0 N KNO, 10-1 
He?+ | Hg 2.10-3 N Hg (NO), +2,0 N HCIO, 5.10-1 
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d'équilibre. Une des premières recherches sur la détermination du 
courant d'échange fut effectuée par Reuter et coll. (1939). Les va- 
leurs du courant d'échange pour plusieurs électrodes sont présentées 
dans le Tableau 36. L'intensité de l’échange dépend de la nature de 
l'électrode et varie dans de larges limites. 

Le troisième principe de la théorie osmotique de Nernst implique 
que les courants d'échange résultent de l'existence des forces de 
pression osmotique de la solution et de la pression électrolytique de 
dissolution du métal. 

L''s principes exposés ci-dessus permirent à Nernst de brosser un 
tableau qualitatif de l’apparition d’une différence de potentiel à 


: 2 
GT LE # 
P + 


(MZ+) 


Equilibre 
a) 


G' Moment de degart 


X | 
LU el équilibre 
ee M? | C) 
: NE: D 
M2£+ ie 
7 
Moment de départ Equilibre 
b) 


Fig. 30. Schéma illustrant l'apparition d’une d.d.p. à l’interface métal-solution 
contenant les ions métal selon Nernst 


Les longueurs des flèches sont proportionnelles aux vitesses des phénomènes correspondants, 
exprimées en unités choisies de façon arbitraire 


l'interface métal-solution et de déduire une relation quantitative 
entre l’importance de cette différence et la composition de la solu- 
tion. Ses conclusions se ramenaient essentiellement à ce qui suit. 

Quand on plonge un métal dans une solution contenant les ions 
de ce métal, on déclenche aussitôt un échange d'ions entre le métal 
et la solution. Trois cas peuvent alors être envisagés, suivant la 
nature du métal et la composition de la solution (fig. 30). 

19 La pression osmotique x est supérieure à la pression électroly- 
tique de dissolution p (fig. 30, a). 

29 La pression osmotique x est inférieure à la pression électroly- 
tique de dissolution p (fig. 30, b). 

39 La pression osmotique x est égale à la pression électrolytique 
de dissolution p (fig. 30, c). 
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Dans les deux premiers cas, au moment où s’établit le contact 
entre le métal et la solution, on verra s’amorcer le passage privilégié 
des ions soit de la solution dans le métal (n > p}, soit du métal dans 
la solution (nr << p). Les ions métal étant chargés positivement, leur 
passage privilégié dans l’une des phases aura pour conséquence l’ap- 
parition dans celle-ci d’une charge positive, alors que l’autre phase 
acquerra une charge négative. De toute façon, la différence de poten- 
tiel résultant de la répartition non uniforme des charges accélérera 
le processus lent et freinera le processus rapide, comme c’est le cas 
du mécanisme d'échange provoquant l’apparition d’une d.d.p. entre 
phases. Au bout d’un certain laps de temps (très court), la d.d.p. 
égalisera les vitesses d'échange dans les deux sens. Le potentiel ne 
variera plus, en conservant une valeur constante correspondant à 
l'équilibre métal-solution. De la même manière, les vitesses de pas- 


sage des ions dans les sens solution-métal (/) et métal-solution (7) 
deviendront constantes et égales en valeur absolue au courant d'é- 
change : 


PT, (9.40) 
Dans ces conditions, le travail osmotique 
ÀT 1n 
I 
sera compensé par le travail électrique g,zF, c.-à-d. que 
RT In + 8427 =0, (9.41) 
d’où l’on obtient 
“RT 
RE In — (9.42) 


Etant donné que dans la théorie osmotique le potentiel Galvani à 
l’interface solution-métal s’identifie au potentiel d’électrode, on 
peut écrire, au lieu de (9.42), 


LM — ——7 ln ——, (9.43) 


L'équation (9.45) montre qu'à x => p le métal acquiert une charge 
positive, et la solution, une charge négative; de plus, g, et par con- 
séquent le potentiel d’ électrode ecm seront positifs. À x << p an 
observe une distribution inverse des charges entre le métal et la so- 
lution, aussi les valeurs de g, et de ecm seront-elles négatives. En- 
fin, si x — p, le métal se trouve non chargé par rapport à la solu- 
tion et la d.d.p. à l’interface métal-solution n’apparaît point, c.-à-d. 
que ga et ELm Seront égaux à zéro. 

Ces conclusions tirées de la théorie de Nernst doivent être consi- 
dérées comme erronées, puisque la d.d.p. g, ne représente pas toute 
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la valeur du potentiel d’électrode em. À g, dulle, la valeur de cm 
peut être différente de zéro et doit dépendre du travail d'extraction 
d’un électron hors d’un métal donné. En outre, la d.d.p. gr peut être. 
différente de zéro même dans le cas où le mécanisme d'échange n’en-- 
traîne pas l’apparition de charges excédentaires de part et d’autre- 
de l'interface. L'apparition d’une différence de potentiel dans ces 
conditions peut avoir pour cause une orientation appropriée des molé- 
cules polaires et une adsorption spécifique d’ions [v. équation (9.23). 

En conformité avec la théorie d’Arrhenius, Nernst considérait, 
que les lois des gaz parfaits sont valables pour les solutions d’élec- 
trolytes. Dès lors, la pression osmotique de la solution est exprimable- 
par la concentration des ions correspondants 


x — RTe, 
d’où l’on tire, compte tenu également de (9.43), que 
RT RT 
ELM = —-7 In + in Cut. (9.44) 


Si, dans l’équation (9.44), la concentration cwz+ est égale à 4 ion-g/1, 
on aura 


R p 
ELM —= mr In AT — ELM» (9.45} 


où eîm est le potentiel normal de Nernst. En introduisant la valeur 
du potentiel normal, on peut, au lieu de (9.44), écrire l’expression 
suivante : 


RT 
£LM — ELM + pra In Cuct (9.46): 


L'aspect de l’équation (9.46) ne diffère pas de celui de l'équation 
thermodynamique générale pour le potentiel d’électrode, appliquée au 
cas particulier des électrodes métalliques de première espèce. Le: 
potentiel normal de Nernst pourra être identifié au potentiel stan- 
dard si, dans l'équation (9.46), on substitue les activités aux con-- 
centrations 


RT RT 
£LM — EM “À pra In dirt = EM + DR In Cort met" 


L'équation (9.46) s'appelle équation de Nernst pour le potentiel 
d'électrode; le même nom est souvent donné aux équations (9.43} 
et (9.44) ainsi qu’à l’équation générale (7.7). 

Selon la théorie de Nernst, le potentiel normal est une simple- 
fonction de la pression électrolytique de dissolution du métal. Il 
serait possible de le calculer pour divers métaux d’après les valeurs. 
connues de p. Un tel calcul s'avère toutefois impossible, puisque p 
ne se prête pas à une détermination directe. On peut néanmoins 
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évaluer (en partant des valeurs connues des potentiels standard) la 
variation de p lors du passage d’un métal formant électrode à un 
autre. Si, par exemple, la pression électrolytique de dissolution, 
correspondant à l’électrode standard à hydrogène, est posée égale à 
À atm, la pression électrolytique de dissolution du béryllium se chif- 
frera à environ 10% atm, celle du cuivre, à 10-22 atm. Il va sans dire 
Que ces valeurs ne peuvent traduire les pressions qui existent réelle- 
ment et que derrière la notion de pression électrolytique de dissolu- 
tion, introduite par Nernst, se profilent certaines autres caracté- 
ristiques du système électrode-solution. 

La formule de Nernst est valable pour les électrodes de première 
espèce, et le domaine d'applications de celle-ci est limité aux élec- 
trodes de ce type. Il est toutefois nécessaire de noter qu’il ne faut 
pas considérer ce caractère limité comme un inconvénient irrémédia- 
ble de la théorie de Nernst. C’est ainsi que Peters montra (1898) 
qu’en s'inspirant des idées fondamentales de Nernst, on pouvait 
obtenir des équations pour les électrodes d’oxydoréduction, équa- 
tions qui étaient en acccord avec l'expérience. Les idées de Nernst 
furent développées par Butler dans ses travaux (1924) où il réussit à 
déduire par voie cinétique des équations valables pour divers types 
d'électrodes. 

La théorie de Nernst aboutit à la conclusion que les potentiels 
standard d’électrode ne dépendent pas de la nature du solvant, étant 
donné que la grandeur p déterminant le potentiel normal ou le 
potentiel standard d’une électrode n’est pas fonction des propriétés du 
solvant et ne dépend que des propriétés du métal. Toutefois, ni l’ex- 
périence ni les considérations théoriques ne sont en accord avec des 
affirmations de ce genre, ce qui montre la nécessité d’une révision des 
postulats physiques sur lesquels repose la théorie de Nernst. 


9.2.3. THÉORIE DU POTENTIEL D’ÉLECTRODE, FONDÉE SUR 
L'HYDRATATION (LA SOLVATATION) 


La théorie osmotique de Nernst ne met pas en évidence l’essence 
physique des phénomènes responsables de l’apparition d’une diffé- 
rence de potentiel à l'interface métal-solution, car cette théorie est 
basée sur les conceptions simplifiées d’Arrhenius au sujet de la dis- 
sociation électrolytique. L’inconvénient majeur de la théorie d’Ar- 
rhenius réside dans l'identification des propriétés des solutions élec- 
trolytiques à celles des systèmes gazeux parfaits, c.-à-d. dans la 
méconnaissance de l'interaction des ions entre eux et avec les molé- 
cules de solvant. Le même inconvénient est inhérent à la théorie de 
Nernst. L'évolution de la théorie du potentiel d’électrode a fait le 
même chemin que l’évolution de la théorie des solutions d’électro- 
Tytes. Les défauts de cette théorie, aussi bien que ses progrès, ont eu 
également des répercussions dans la théorie des potentiels d’élec- 
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trode. Ainsi, l'introduction de la notion de coefficient d'activité 
(en tant que grandeur tributaire de l'interaction interionique) et 
de celle d'activité (en tant que concentration effective), qui avait 
été un grand progrès dans l’évolution de la théorie des solutions, 
permit d'établir, en partant de la théorie de Nernst, une relation 
correcte au point de vue qualitatif entre le potentiel d’électrode et la 
composition de la solution. La prise en considération de l’interaction 
soluté-solvant, point sur lequel insistait Mendéléev, et, tout parti- 
culièrement, la prise en compte de la formation éventuelle, au sein 
des solutions, d’ions hydratés ou solvatés (Kabloukov) marquèrent 
l’évolution de la théorie des solutions électrolytiques. Ces deux con- 
jectures permirent de trouver le pourquoi de la dissociation des 
électrolytes en ions. La solvatation ionique doit aussi jouer un rôle 
non négligeable dans l’établissement de l'équilibre entre l’électrode 
et la solution. 


Théorie de Pissarjevski-Izgarychev. La théorie expliquant le 
mécanisme de l’apparition d’un potentiel d'’électrode, fondée sur 
les phénomènes de solvatation, fut formulée pour la première fois 
par Pissarjevski (1912-1914). Il considérait que dans l’engendrement 
d’un potentiel d’électrode deux phénomènes jouaient un rôle pré- 
pondérant. Le premier est le phénomène d’ionisation du métal for- 
mant électrode, qui entraîne l’apparition, au sein de ce métal, d’ions 
et d'électrons libres : 


M=M* + 2e. (9.47) 


L'équation (9.47) n’est pas contraire aux conceptions modernes de la 
nature de l’état métallique, selon lesquelles dans les nœuds du ré- 
seau cristallin du métal sont disposés ses ions en équilibre avec les 
électrons de valence mis en commun; ces derniers forment un gaz 
électronique et assurent la conduction métallique. Le second phéno- 
mène est l’interaction du solvant L avec les ions métal M7* contenus 
dans le réseau cristallin : 


M + xl = MI. (9.48) 


La réaction globale responsable de l’apparition d’une différence de 
potentiel à l’interface métal-solution doit donc s’écrire 


M+zL—MLE +z2e.. (9.49) 
Cette réaction a pour constante d'équilibre 


[ML?] Le-]2 


Fe [M] ILY* 


(9.50) 


Il s'ensuit, selon Pissarjevski, que le passage des ions du métal 
dans la solution s'effectue non à cause de la pression électrolytique 
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de dissolution du métal, propriété dont le sens physique est obscur, 
mais par suite de l’interaction de celui-ci avec les molécules de sol- 
vant. La dissociation électrolytique des électrolytes et l’apparition 
d’un potentiel d’électrode sont donc dues à un même phénomène, 
celui de solvatation (d’hydratation en cas de solutions aqueuses) des 
ions. Il ressort de l’équation (9.49) que la dissolution fournit non des 
ions libres mais des ions solvatés, dont les propriétés sont fonction 
de la nature du solvant. C’est pourquoi, à la différence de la théorie 
de Nernst, la valeur du potentiel standard d’une électrode donnée 
doit varier d’un solvant à un autre. Cette relation a été effectivement 
mise en évidence et a fait l’objet des recherches de nombreux auteurs 
(Izgarychev, Brodski, Pleskov, Hartley, Izmaïlov). On a établi 
que la variation du potentiel d’électrode d’un solvant à un autre est 
d'autant plus forte que le rayon de l’ion intervenant dans la réaction 
à l’électrode est plus petit et que la charge en est plus grande. Selon 
Pleskov, les potentiels des électrodes à césium, à rubidium et d’iode 
sont les moins sujets à des variations : l’établissement de l’équilibre 
à ces électrodes met en jeu des ions monovalents d’une taille consi- 
dérable. Par contre, ces variations sont particulièrement importantes 
s’il s’agit d'ions hydrogène et de cations polyvalents de petite taille. 
C'est précisément à l’existence d’une telle relation entre les poten- 
tiels d’électrode et la nature du solvant que l’on devait s'attendre si 
l’on s’inspirait des idées de Pissarjevski au sujet du rôle joué par les 
phénomènes de solvatation dans l’engendrement du saut de poten- 
tiel à l'interface métal-solution. Afin de pouvoir comparer quantita- 
tivement les potentiels existant dans divers solvants, on utilise 
comme électrode standard au potentiel de zéro l’électrode à césium, 
son potentiel ne dépendant presque pas de la nature du sol- 
vant. 

Izmaïlov a proposé de se servir, pour tous les solvants, d’une échel- 
le d'hydrogène absolue. Il a déterminé la différence des chaleurs de 
solvatation de l’ion hydrogène, variant d’un solvant à un autre, et 
il a calculé la différence des potentiels standard de l’électrode à 
hydrogène dans des solvants appropriés. Les données caractérisant 
l'influence du solvant sur les potentiels de quelques-unes des électro- 
des, qu’il a obtenues, sont portées dans le Tableau 87. 

Il ressort du Tableau 37 que, non seulement la valeur du poten- 
tiel d’électrode varie d’un solvant à un autre, mais quelquefois aussi 
l’ordre de succession des électrodes dans la série électrochimique (cas 
des électrodes I-/T, et Ag */Ag dans l’eau et dans l’ammoniac liquide). 
Si l’on compose un système électrochimique avec des électrodes équi- 
valentes plongées dans des solvants différents, on pourra obtenir 
une f.é.m. considérable à condition d'éliminer les potentiels surve- 
nant au sein de liquide. C’est ainsi que la f.6.m. initiale d'une chaîne 


Pt, H,|H+, HCOOH || H*, NH, | H,, Pt 
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Tableau 37 


Potentiels standard d’électrode dans différents solvants 
(par ordre croissant de la valeur positive du potentiel dans une solution 


| HCOOKH | NH3 
—_2,96 —_3,24 
__2,93 2,93 
_—_2,92 2,95 
—2,85 2,98 
_—_2,90 9,85 
0,73 —1,53 
—_0,23 __1,20 
+0,52 1,00 
: +0,45 
+0,69 0,1 
14,51 +1,03 


aqueuse). 
Solvant 
Electrode en 
H,0 | CH30H CH5OH 
Lit | Li —2,95 —2,90 —2,70 
Rb* | Rb —2,93 — — 
Cs+ | Cs —2,93 —2,95 —— 
K*|K —2,92 —2,72 —2,60 
Na*| Na —2,71 — 2,98 —2,43 
Zn?+| Zn —0,76 —0,54 —0, 39 
Cd?+ | Cd —0, 40 —0,23 —0,13 
H+]H,, Pt —0 +0,20 0,25 
1-]15, Pt +0,54 +0,56 +0,95 
Ag*|Ag 0,80 +0,96 +1,00 
CI |CE, Pt +-1,34 +1,32 +1,30 


doit atteindre 1,52 V. Cette quantité est supérieure à la f.é.m. de la 
pile Daniell-Jacobi comportant deux métaux aussi différents au 


point de vue électrochimique que le cui- 
vre et le zinc. On en déduit que l’influ- 
ence qu'exerce la nature du solvant sur la 
valeur du potentiel d’électrode est parfai- 
tement comparable à celle qu’exerce 
la nature du métal. 

Sous ce rapport, les travaux d’'Izga- 
rychev qui développa (1926-1928) consi- 
dérablement les théories qualitatives de 
Pissarjevski et jeta les bases d’une fhéo- 
rie des potentiels d’électrode et des f.é.m. 
basée sur l’hydratation (la solvatation), 
suscitent un intérêt particulier. Selon 
Izgarychev, au voisinage de l'interface 
métal-solution on peut trouver tant des 
ions métal que des molécules d’eau adsor- 
bées (fig. 31). Les ions métal sont suscep- 
tibles de passer de la phase aqueuse dans 
la phase métallique, en perdant dans ce 
cas leur enveloppe d'hydratation, et 
d'entrer dans la composition du réseau 


Fig. 31. Modèle de la couche 
limite métal-solution selon 
Izgarychev 


cristallin. En même temps, les molécules d’eau (ou d’un autre sol- 
vant), adsorbées et orientées d’une façon déterminée à l’interphase, 


sont de nature à 


interagir avec les 


ions présents dans le 
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métal et, dans certaines conditions, à les arracher au réseau 
cristallin. Par conséquent, la valeur du potentiel d’électrode 
doit dépendre, selon Izgarychev, de la solidité des liaisons 
au sein du métal et de l'énergie d’hydratation de l'ion. Izga- 
rychev a également montré comment on pouvait, sur la base de sa 
théorie et à partir de données thermochimiques, calculer les poten- 
tiels d’électrode rapportés à l’échelle d'hydrogène et les forces élec- 
tromotrices, de cree piles galvaniques. 


Evolution ultérieure de la théorie du potentiel d’électrode fon- 
dée sur la solvatation. Des idées analogues à celles qui sont à la base 
de la théorie de Pissarjevski-Izgarychev fondée sur l’hydratation fu- 
rent utilisées par la suite dans les travaux d’autres auteurs. Ainsi, 
Gurney employa (1932) une méthode cinétique proposée par Butler 
en vue de résoudre le problème de l’apparition d’un potentiel d’élec- 
trode équilibré. Les idées de Gurney au sujet du caractère de l’in- 
teraction métal-solution coïncident avec la théorie d’Izgarychev. 
Dès lors, il est permis de considérer ses calculs comme une interpré- 
tation quantitative de certaines idées fondamentales de la théorie 
d’Izgarychev fondée sur l’hydratation. 

Selon Gurney, la probabilité de transport de l'ion métallique 
de la solution au métal (transport direct) est proportionnelle au 
nombre d’ions métalliques en contact avec la surface du métal du 
côté de la solution (v. fig. 31), alors que la probabilité de transport 
inverse est proportionnelle au nombre de molécules de solvant pré- 
sentes sur la surface du métal. La théorie de Gurney postule : si NL 
est le nombre de molécules de solvant, et W m le nombre d'ions dans 
tout le volume de la solution, on pourra écrire pour le nombre de 


transports directs n et pour celui de transports inverses ñ: 


R=ËN » (9.51) 
et 
n== EN. (9.52) 


Les niveaux énergétiques d’un ion dans la solution et au sein dw 


métal étant différents, les coefficients de proportionnalité k et k 
doivent être fonction de la variation d'énergie survenant lors du pas- 
sage de l’ion d’une phase dans une autre. Ces variations d’énergie 
peuvent être évaluées à l’aide d’un diagramme représenté par la 
figure 32. Ici, la courbe potentielle de gauche traduit la variation 
d'énergie libre de l’ion en tant que fonction de la distance entre l’ion 
et les molécules d’eau qui l’hydratent ; les positions des molécules 
d’eau sont d’ailleurs considérées comme préétablies, elles sont mar- 
quées par une ligne verticale en pointillé. L’horizontale ux, corres- 
pond au niveau de vibration inférieur de l’ion en solution, l’horizon- 
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tale w,, au niveau énergétique d’un ion gazeux libre. La courbe po- 
tentielle de droite traduit la variation d'énergie d’un ion métallique: 
en tant que fonction de la distance qui le sépare de la surface immo- 
bile du métal. L’horizontale w,, sur cette courbe correspond au ni- 
veau de vibration inférieur de l’ion dans la couche superficielle dw 
réseau métallique. Pour que le passage direct puisse s’effectuer, l’ion 


doit posséder une réserve d'énergie w qui lui permette de monter au. 
niveau ü, à partir du niveau ur: 


> 
où u peut être considéré comme l'énergie d’arrachement de l'ion à 


la solution. Un ion effectuant un passage en sens inverse doit monter 
du niveau 4, au niveau u,. Soit 


U = Up — Um, (9.54} 


ca L Le e ° ? Q Q 
u sera alors l’énergie requise pour la réalisation de ce processus; on: 
peut la définir comme le travail d'extraction de l’ion hors du métal. 


Z FO<ME 
Fig. 32. Diagramme de potentiel selon Gurney 


En supposant que la statistique de Maxwell-Boltzmann soit valable- 
pour la répartition des ions entre les niveaux énergétiques, on peut. 
écrire, au lieu de (9.51) et (9.52), des équations prenant en compte la 
variation de l’énergie d’un ion, survenant lors de ses passages directs: 
et inverses: 

Sn Put Put 5 

n—aN,e ET —aN,e KT (9.55}: 
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æt 
<— 
U,,, —U 


n=BNre AT=BNre ET, (9.56) 


où « et sont les facteurs de probabilité de transport. 
Habituellement, au moment de l’immersion du métal dans la 


— <— 
solution, ñ -£ n, c.-à-d. que l’on observe un passage privilégié des 
ions dans un sens. Il en résulte une différence de potentiel entre le 
métal et la solution, laquelle, à son tour, modifie les états énergéti- 
‘ques des ions au voisinage de l’interface. Avec le temps, lorsque l’é- 
uilibre est atteint, les fréquences de passages des ions dans les 
deux sens deviennent égales 


gum) = er) : 


OÙ £gLm est la différence de potentiel équilibrée entre le métal et la 
solution. 

Il est permis de supposer que l'énergie qui dépend du potentiel 
apparu ne modifiera que l’état énergétique des ions présents à la 
surface du métal. Dans ce cas, le niveau u,, diminuera d’une quanti- 
té zegim pour s’abaisser jusqu’au niveau um, ce qui est représenté 
dans la figure 32 par une courbe en pointillé. Le nombre de passages 
inverses sera alors déterminé par l’équation 


ee UmTXÆELM 
Ney y) = PÂVLE L : (9.57) 


— <— 
Etant donné que n(gyy = gps ON à 


UT, —% Um F2e8r MU 
aNme #T = fNne KT 
‘et 


L'équation (9.58) traduit la dépendance de la différence de po- 
tentiel métal-solution en fonction du rapport entre les niveaux de 
vibration inférieurs de l’ion métallique en solution et au sein du mé- 
tal, ainsi qu’en fonction de la concentration de la solution. Le rap- 
port du nombre de particules dissoutes au nombre de molécules ‘de 
solvant V,,/Nx peut être considéré comme une grandeur proportion- 
nelle à la concentration exprimée, par exemple, en ion-g/l. Comme il 
ressort des équations (9.53) et (9.54), ainsi. que de la figure 32, 


UL — Um = — (h — y), (9.59) 


où h traduit la valeur de l'énergie d’hydratation d’un ion individuel 
dans la solution d’une composition donnée et y correspond au travail 
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d'extraction de l’ion hors du métal dans le vide w° pris avec le signe 
contraire. À l’aide de l'équation (9.59) et en passant des ions aux 
ions-grammes, Gurney récrit l’équation (9.58) comme suit : 


?._—…. 

Eoar= ——p+ le ve, (9.60) 
où y — ak/6 (k étant le facteur de conversion des unités de concen- 
tration NW;,/Nï, en unités c); U, = Nah et Yi — Nay. L'énergie 
d'hydratation U, se rapporte à une solution idéale. Dans une solution 
réelle, étant donné l’interaction ions-ions, l’énergie d'hydratation 
sera plus grande que dans la solution idéale * : 


DU; 


La différence entre les énergies d’hydratation U, et ÜU, sera fonction 
de la concentration de la solution, soit 


Ur =Un+ (c). 


Si l’on introduit une certaine fonction de la concentration Ë, déter- 
minée par l'équation 


RT In ë = ® (c), 
on aura : 
U,=Ur+RT InE. (9.61) 
La substitution de la valeur de Ü, tirée de l’expression (9.61) dans 
(9.60) donne 


Yi—U RT 
Bu 7 ++ ln Ecy. (9.62) 


Par son sens physique, Ë doit s'identifier au coefficient d'activité f. 
En posant y — 1 (ce qui est très probable) et en admettant que 
gLm —= &Lm (ce qui est erroné), Gurney a déduit l'équation suivante 
pour le potentiel d’électrode : 


ELM — Hope + Er à In Œuyz+- (9.63) 
Pour a+ = À, on a 


ÉLM= Ep —ELM (9.64) 
et l'équation de Gurney peut être récrite 


RT 
ELM = ELM + De In a+ 


A la différence de l’équation de Nernst, dans laquelle figure la 
grandeur indéfinie qu'est la pression électrolytique de dissolution, 
* Si un ion quitte une solution réelle, il doit, non seulement se débarrasser 


de l'enveloppe d'hydratation, mais encore vaincre l'attraction de l’atmosphère 
ionique qui l’entoure. 


18—-0232 
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la formule de Gurney pour le potentiel standard inclut le travail 
d’extraction de l’ion hors du métal et l’énergie de son hydratation, 
c.-à-d. des grandeurs ayant un sens physique défini. Le travail d’ex- 
traction ionique peut être trouvé à partir du cycle suivant : 


M2* 


& L 
[M] “ (M::) 
— e7 
s,, zw,, EL 
(M) 


Le transport direct à partir du métal dans le vide d'un ion-gram- 
me de métal implique une absorption d'énergie égale au travail 


d'extraction om . On peut également réaliser ce transport en deux 
étapes. Il faut d’abord sublimer un atome-gramme de métal pour 
l’obtenir sous forme d’atomes libres gazeux, ce qui requiert une 
énergie de sublimation Sm, puis ioniser les atomes de métal gazeux 
en les transformant en ions métal gazeux de charge z. La dépense 
d'énergie à cette étape est égale à la somme des potentiels d’ionisa- 
tion 27.,. Les électrons retournent dans le métal en dégageant une 


énergie égale au travail d'extraction électronique ww. Le travail 
de sortie de l’ion dans le vide s’exprime donc de la manière suivante : 


GS ENT 0. (9.65) 


Toutes les grandeurs figurant dans l’équation (9.65) sont détermina- 
bles expérimentalement ; il est vrai qu’elles ne le sont pas toujours 
avec une grande précision. Il peut donc sembler que la formule de 
Gurney donne une possibilité de principe pour le calcul théorique de 
la valeur absolue d’un potentiel d’électrode à partir des caractéristi- 
ques énergétiques du métal et de la solution. Il ne faut toutefois pas 
perdre de vue que la théorie de Gurney, tout comme celle de Nernst, 
ne définit pas l’ensemble du potentiel d’électrode mais seulement 
une partie de celui-ci, à savoir la différence de potentiel métal-solu- 
tion. Mais cette grandeur elle-même ne se prête pas au calcul, car 
la théorie de Gurney ne prend pas en compte la d.d.p. que l’ion fran- 
chit au cours de son trajet du vide à la solution. La valeur numéri- 
que de cette d.d.p. n’est connue qu’approximativement, aussi la 
formule de Gurney détermine-t-elle la d.d.p. entre le métal et la 
solution à une certaine grandeur près. 

Malgré ce défaut, la théorie de Gurney mérite tout de même quel- 
que attention. On lui est redevable de la première équation conforme 
à la réalité pour le potentiel Volta à l’interface métal-solution. Le 
potentiel Volta entre deux métaux est égal à la différence des tra- 
vaux d'extraction des électrons hors de ces métaux [v. équation 
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(9.38)]. L’équation (9.38) n'implique pas d’'hypothèses spéciales limi- 
tant son emploi à une seule interface quelconque. Dès lors, il est 
permis de considérer que le potentiel Volta pour la surface de contact 
de deux phases quelconques est déterminé par la différence des tra- 
vaux d’extraction des particules chargées correspondantes pour les 
expulser des deux phases dans le vide. Dans le cas de l'interface 
métal-solution, ces particules chargées sont des ions. 

La formule de Gurney pour le potentiel standard (9.64) est en fait 
une équation décrivant le potentiel Volta, et non le potentiel Gal- 
vani à l'interface solution-métal, et on peut la récrire comme suit : 


YM*- M M 
ŸLM = = (9.66) 
zF 2F } 
Où Ar — —/AGyx, est l'énergie réelle d’'hydratation. 


Etant donné que, selon’ l'équation (3.22), 
Ar = An + 2FYXLv; 


où Aen est l’énergie chimique d’hydratation et #rvy, le potentiel de 
surface à l'interface solution-vide, dont la valeur est inconnue, il 
n’est pas possible de calculer la valeur absolue de dim selon la for- 
mule de Gurney. Toutefois, cette dernière peut servir de base pour 
évaluer l’influence exercée par la nature du solvant ainsi que par 
celle du métal sur les f.é.m. des systèmes électrochimiques et sur les 
potentiels d’électrode conventionnels. Ces questions, qui revêtent 
une importance de principe pour l’électrochimie, ont été étudiées en 
détail par Pleskov et Izmaïlov. 
Izmaïlov fait appel à l’équation (9.16) 


E = 12 + Ye — Yri, 
valable soit pour les piles électrochimiques sans jonction liquide, 
soit pour les piles possédant un potentiel de diffusion éliminé du 
type 
M;1M: I1M; [M (9.67) 


Elle est notamment valable pour un système électrochimique déter- 
minant le potentiel d’électrode d’un métal par rapport à l'échelle 
d'hydrogène conventionnelle : 


Pt, H1H*||M*]M. (9.68) 
Après avoir substitué dans l’équation (9.16) la valeur des potentiels 
Volta tirée des équations (9.38) et (9.66), supposé que 324 — 924 — 
— 34 et z4 = z_ — 2 et posé les activités des participants de la ré- 
action électrochimique égales à l’unité, Izmaïlov a obtenu 
D —0$ ot + Ar EE + À 
po ir 0: 0 et HR (9.69) 


nn CRU Con” 


276 PART. III. ÉQUILIBRE AUX ÉLECTRODES 


ou 


—————…—…"—— ne ne et 


car l'équation (3.22) fait ressortir que 
Àr, — Àr, — Àch, + 2FY{Lv Ru Àcn, — 2Fy1y = ÀAch, — Ach, 


Pour le système (9.67) on peut remplacer le travail d'extraction 
des ions hors du métal par leurs valeurs tirées de l'expression (9.65), 
pour obtenir, après une certaine transiormation, 


S1—S2+ > LG) — bi T4 (2) Fe Ach, — Ach, 


D 
E° — 2F 2F : 


(9.71) 

Pour le système (9.68) déterminant le potentiel standard d'’élec- 

trode M**/M par rapport à l'échelle d'hydrogène conventionnelle, 

M2* r n « H+ x 

on peut trouver la valeur de ©", égale en l’occurrence à œx,, à 
partir du cycle suivant : 


ne RE 
04 —_ (Hr) 
Uads Po La 
d, 
PH se (H) 
où D, = l'é énergie de dissociation d'une molécule d’hydrogène 
brie — l'énergie d’adsorption des atomes d’hydrogène par le 


platine 
Iu+ — le potentiel d’ionisation des atomes d'hydrogène 
&bt = le travail d'extraction de l’électron hors du platine. 
Le cycle fait ressortir que 


OÙ — = + Dés + Tr — 0$,. (9.72) 
La substitution de cette valeur de OH, à oM? dans l'équation (9. 70) 


et le rempläcement _. celle-ci des Pa Ach,, Acn, et OM 


+ 
par ZAchyys Achy2+ et où respectivement donnent, compte tenu de 
La formule (9.65), l’équation 


z 
2 Dao Sm+ > ct — > Tu** 2Achyyx — Achyyz 


En = A (9.73) 
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Les équations (9.71) et (9.73) doivent être considérées comme une 
expression mathématique des idées fondamentales de la théorie des 
forces électromotrices et des potentiels d’électrode, fondée sur l’hy- 
dratation (la solvatation). Les valeurs de la f.é.m. et du potentiel. 
standard d’électrode sont ici représentées par la somme de deux ter- 
mes. Le premier terme est conditionné par les propriétés des électro- 
des, le second, par les propriétés des ions déterminant le potentiel 
et par la nature du solvant. 

Les équations (9.71) et (9.73) peuvent être mises en œuvre pour 
résoudre. de nombreux problèmes importants liés aux systèmes élec- 
trochimiques équilibrés. C'est ainsi qu'en recourant à l’équation 
(9.71), on est en mesure d’expliquer la relation entre la f.é.m. d’un 
système électrochimique (9.67) et les propriétés du solvant. Dans ce 
cas, le premier terme des équations (9.71) et (9.73) reste invarié, si 
bien que la variation de la f.é.m. en fonction de la nature du sol- 
vant est déterminée par le second terme. Il s'ensuit que les équations 
(9.71) et (9.73) pourront être récrites comme suit: 


À, — À 
0 ch, ch, 
E = const + mp 


et 


ZA 


0 chpy+ À 
E— const + 


zF 


ChyyZ+ 


Toutes les équations théoriques pour le calcul de l’énergie d’hy- 
dratation comportent le terme de Born 


22e2N À (1 1 
DE F) ? 


aussi la f.é.m. doit-elle être fonction de la constante diélectrique 
du solvant, en variant d’un solvant à un autre suivant la valeur de 
D. En vertu de la formule de Born pour l’énergie d’hydratation, il 
faut s'attendre à une variation linéaire de Æ£° en fonction de 1/D. 
Cette supposition fut émise pour la première fois par Brodski (1927) 
qui déduisit également une équation appropriée pour la f.é.m. Des 
recherches expérimentales effectuées par Brodski, Izgarychev, Ples- 
kov et Izmaïlov mirent en évidence que cette supposition ne se justi- 
fie qu’en première approximation. Il n’y a rien d'étonnant à cela, 
car le terme de Born ne couvre pas la totalité de l’énergie d’hydra- 
tation qui comprend aussi des forces d'interaction spécifiques. Le 
calcul de l’énergie d’hydratation pour des ions individuels est un 
problème complexe qui reste encore à résoudre. On a intérêt à utili- 
ser l’équation (9.70) pour résoudre le problème inverse, c.-à-d. éva- 
luer, d’après les valeurs expérimentales de la f.é.m., la variation, 
d’un solvant à l’autre, de l’énergie chimique d’hydratation. 
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9.2.4. QUELQUES PARTICULARITÉS DE L'ÉQUILIBRE D'ÉLECTRODE 
DANS LE CAS DES SEMICONDUCTEURS 


Si un semiconducteur est le siège d’un équilibre d’électrode quel- 
conque (avec ou sans la participation des ions de l’électrode), la 
valeur du potentiel d’électrode sera déterminée par l’équation ther- 
modynamique générale (7.14) 


e=e0+ À S'v;ln &. (9.74) 


Les coefficients stoœchiométriques v; sont ici posés positifs pour les 
corps de départ et négatifs pour les produits finals. 

C’est ainsi que pour la réaction à l’électrode consistant dans une 
décharge-ionisation du germanium on a 


Ge?* "e … = Ge 
e — € LS = 1n Age2+ 
ou, à température ambiante, 
e — 0,247 + 0,030 Le ageste 
Pour la réaction d’oxydoréduction on a 
H,GeO3 + 2e + 4H* = Ge?* + 3H,0 


RT ; 


-AË 
0 H9GeOs° 2H+ 
= EE + In 


AGe2+ 
ou, à température ambiante, 
t (4 À «a 
e= — 0,223 + 0,030 1g —H2G0s HE 
AGe2+ 


Ces équations sont analogues à celles qui sont valables pour les 
potentiels d'’électrode dans le cas des électrodes métalliques. On 


peut notamment écrire pour l’électrode à manganèse de première 
espèce : 


Mn°* be _ — Mn 
£ = € + En AMn2+ 


et pour un système rédox manganate-manganèse divalent : 
H,MnO, + 4e° + GH* — Mn?* +- 4H,0 
RT AH3MnO4 CH 
ee tin — 2 — 
ES 4F Mn2+ : 
De cette manière, le potentiel d’électrode est décrit par une même 


équation thermodynamique générale dont la forme concrète dépend 
exclusivement de la stæœchiométrie de la réaction à l’électrode, et cela 
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que l’électrode en question soit un métal ou un semiconducteur. En 
d’autres termes, il n’y a pas de différence entre les électrodes métal- 
liques et celles en semiconducteurs au point de vue thermodynami- 
que, constatation à laquelle on devait d’ailleurs s'attendre. 

La différence entre ces deux types d’électrodes se manifeste en 
l'occurrence dans le fait que la réalisation de l’équilibre d’électrode 
s'avère beaucoup plus difficile dans le second cas. Le potentiel effec- 
tivement mesuré à une électrode en semiconducteur est, par nature, 
fixe et non un potentiel équilibré, c.-à-d. que c’est un potentiel qui 
varie peu dans le temps mais qui correspond non à un état d’équili- 
bre mais à une compensation des charges traversant l'interface élec- 
trode-électrolyte dans les deux sens. Cette particularité des électro- 
des en semiconducteurs est tout d’abord due à la manière dont les 
électrons y sont distribués, à savoir par bandes, ce qui fait la diffé- 
rence d'avec les électrodes métalliques. L’échange qui intervient 
dans les semiconducteurs ne met en jeu qu’un nombre limité de 
porteurs de charges, phénomène responsable d’une diminution de 
plusieurs ordres du courant d'échange comparativement aux métaux 
(pour les mêmes réactions). Le peu d'intensité des courants d’échan- 
ge signifie que l'équilibre dynamique est instable et risque d'être 
rompu par des agents aussi faibles que l’oxygène dissous et les diver- 
ses impuretés. L’ensemble de ces corps est susceptible de se réduire à 
l'électrode en semiconducteur et d'en provoquer une corrosion, ce 
qui aura pour conséquence un écart du potentiel à mesurer par rap- 
port à sa valeur d'équilibre. 


PARTIE IV 


DOUBLE COUCHE ÉLECTRIQUE À L'INTERFACE 
ÉLECTRODE-ÉLECTROLYTE 


Dans les chapitres qui précèdent nous avons défini le sens physi- 
que du potentiel d’électrode, mis en relief son rapport avec les d.d.p. 
à l'interface, envisagé les conditions d'apparition d’une d.d.p. à 
l’interface électrode-électrolyte (partie intégrante principale du 
potentiel d’électrode) et étudié la relation entre l'importance du 
potentiel et la composition de la solution. Au cours de l’exposé du 
mécanisme d’apparition d’une d.d.p. à l’interface électrode-électro- 
lyte nous avons fait remarquer que la cause principale en est un 
échange d'ions entre le métal formant électrode et la solution. Le 
processus qui se déroule d’abord (c.-à-d. au moment où s'établit un 
contact entre le métal et la solution) met en jeu des quantités non 
équivalentes, ce qui entraîne l’apparition de charges de signes oppo- 
sés des deux côtés de l'interface et, par voie de conséquence, la for- 
mation d’une double couche électrique. Toutefois, nous n’avons pas 
envisagé dans les chapitres précédénts la structure de cette double 
couche, pas plus que la répartition des charges de part et d’autre de 
l'interface. La structure de la double couche électrique n’a aucune 
importance de principe pour la valeur du potentiel d’électrode équili- 
bré qui est déterminé par la variation d'énergie libre de la réaction 
électrochimique correspondante. Mais cette structure joue un rôle 
important dans la cinétique des phénomènes aux électrodes, y com- 
pris la cinétique de l’échange d'ions dans les conditions d'équilibre, 
dont elle détermine l'intensité (l’intensité du courant d'échange [°). 
Pour cette raison, la théorie de la structure de la double couche élec- 
trique fait pour ainsi dire office d’élément de liaison entre l’équi- 
libre à l’électrode et la cinétique de l’électrode. 

Certains résultats obtenus au cours de l'étude de phénomènes élec- 
trocinétiques et électrocapillaires ont été d’une grande importance 
pour la mise au point des théories modernes de la structure de la 
double couche électrique. 


CHAPITRE X 


PHÉNOMÈNES ÉLECTROCINÉTIQUES ET 
ÉLECTROCAPILLAIRES 


10.1. Phénomènes électrocinétiques 


Les phénomènes électrocinétiques reflètent le rapport existant. 
entre le déplacement relatif de deux phases (le plus souvent d’une 
phase liquide et d’une phase solide) et les caractéristiques électri- 
ques de leur interface. Les phénomènes électrocinétiques intervien- 
nent dans les cas où l’une des phases est dispersée au sein de l’autre, 
c.-à-d. lorsque le système peut être désigné comme un système micro- 
hétérogène. On distingue quatre groupes de phénomènes électrocinéti- 
ques: l’électro-osmose, l’électrophorèse, le potentiel d'écoulement et. 
le potentiel de sédimentation (Tableau 56). 

L’honneur de la découverte des phénomènes électrocinétiques re- 
vient à Reiss qui décrivit (1809) dans les comptes rendus de la 


Tableau 38 
Classification des phénomènes électrocinétiques 
Phénomène + ee Cause du phénomène 


Electro-osmose | Déplacement d’un liquide par | Tension électrique appliquée 
rapport à un solide (un ca-| de l'extérieur 
pillaire, un système de ca- 
pillaires ou un corps poreux) 

Electrophorèse | Migration de particules d’un | Tension électrique appliquée 
solide, dispersées au sein| de l'extérieur 
d’un liquide 

Potentiel  d’é- De d'une d.d.p. entre | Déplacement d’un liquide 


coulement es points situés à différents| par rapport à un solide 
endroits suivant le sens| (un capillaire, un système 
d'écoulement du liquide de capillaires ou un corps 

; poreux) 
Potentiel de sé-| Apparition d’une d.d.p. entre | Sédimentation de particules. 
dimentation les points situés à différen-| solides suspendues au sein 
(potentiel de| tes hauteurs suivant la co-| du liquide (déplacement 


précipitation)| lonne d’un liquide au sein| de particules solides par 
duquel sont suspendues des| rapport à la phase liquide} 
particules solides dispersées 
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Société des Naturalistes de Moscou les premières expérience consacrées 
à l’électro-osmose et l’électrophorèse. Les deux autres effets (qui 
sont des phénomènes inverses de l’électro-osmose et de l’électrophorè- 
se) furent découverts par Quincke (1859) et Dorn * (1878) respecti- 
vement. 

Les phénomènes électrocinétiques, surtout l’électro-osmose et 
l’électrophorèse, sont mis à profit pour la déshydratation et l’épu- 
ration de diverses matières, pour l’application sur des matières non 
conductrices de revêtements en caoutchouc, de déchets de cuir, etc., 
ainsi que pour l’imprégnation de tissus par des substances ignifuges, 
pour la détermination de la composition et la séparation d’enzymes, 
de protides, de virus et d’autres systèmes complexes, etc. 

L'existence même des phénomènes électrocinétiques témoigne 
qu’à l’interface solide-liquide il y a une double couche électrique, 
le solide ayant comme le liquide une charge déterminée. La migra- 
tion des particules solides suspendues au sein du liquide, observée en 
cas d’application d’un champ électrique (phénomène d’électrophorè- 
se), ne peut s'effectuer que si les particules solides réparties dans le 
liquide ont une charge. De même, le déplacement électroosmotique 
du liquide serait impossible si ce dernier ne possédait pas une charge 
influençable par le champ électrique. La différence de potentiel entre 
des points situés à des hauteurs différentes suivant la longueur du tu- 
be dans lequel il y a sédimentation des particules solides suspendues 
au sein du liquide ne saurait apparaître si les particules solides des- 
cendantes ne portaient pas une charge électrique. Enfin, on ne pour- 
ra expliquer l’apparition d’un potentiel d'écoulement sans supposer 
que le liquide possède une certaine charge. 

L'étude de la relation entre le sens et la vitesse d’électrophorèse 
ou d'’électro-osmose, d’une part, et le sens et l’intensité du champ 
électrique appliqué, d’autre part, permet d'obtenir des données 
sur le signe et la valeur de la charge des particules solides par rap- 
port au liquide et sur la d.d.p. qui lui correspond. 

La théorie approchée des phénomènes électrocinétiques permet 
de déduire les équations suivantes pour la vitesse d’électro-osmose UV: 


U — Per Te (10.1) 
et pour le potentiel d'écoulement (ou de sédimentation) E : 
DP 
OU 
__ DP -AŸ 
Leo 0 


* Le phénomène de potentiel de sédimentation est appelé ordinairement 
effet Dorn. (N.d.R.) 
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où D — la constante diélectrique de la phase liquide 
Av/Azx = l’intensité du champ électrique dans le sens parallèle 
à l'interface solide-liquide 
y = la viscosité de la phase liquide 
%o = la conductivité de la phase liquide 
P = la pression provoquant le déplacement relatif suivant 
leur interface 
Q@ — la section transversale de la particule en suspension (ou 
du pore). 
En cas d’électrophorèse on a 


P = M | +) | (10.5) 


où g — l’accélération de la pesanteur 
— la masse des particules en suspension passant par un 
centimètre carré de section du système microhétérogène 
ï, et ds — la densité du liquide et celle des particules solides en 
suspension, respectivement. 

La grandeur & entrant dans les équations (10.1) et (10.2) s’appelle 
potentiel zêta ou potentiel électrocinétique ; on peut le trouver à l’aide 
des équations (10.1) et (10.2) si l’on mesure U ou Æ. Il est toutefois 
nécessaire de ne pas perdre de vue que les équations (10.1) et (10.2) 
ne permettent de déterminer, à cause de leur caractère approché, 
que des valeurs appoximatives du potentiel zêta. Les mesures directes 


; .. D > 
fournissent alors non & mais — €, de sorte que la valeur calculée du 


potentiel zêta dépend du choix des valeurs numériques de D et de Y. 
On substitue dans les équations (10.1) ou (10.2) les valeurs de la 
constante diélectrique D et de la viscosité y de la phase liquide, qui 
sont loin de coïncider toujours avec les valeurs de D et de y dans le 
voisinage immédiat de l'interface. Les valeurs des potentiels € 
calculées d’après ces équations risquent donc d'être nettement diffé- 
rentes des valeurs vraies. En outre, l'intensité du champ et la con- 
ductivité électrique du liquide, c.-à-d. les caractéristiques que l’on 
devrait utiliser pour le calcul du potentiel & d’après les équations 
(10.1) et (10.2), ne sont pas, dans le cas général, les mêmes au voisi- 
nage de l’interface et dans la profondeur de la phase liquide. Cette 
différence tient au fait qu’à proximité de l'interface la composition 
ionique est normalement différente de la composition ionique moyen- 
ne de l’ensemble de la phase liquide. Ce phénomène est responsable 
de l'apparition de la conductibilité superficielle x’. Bikerman a montré 
que l’apparition de la conductibilité superficielle a pour conséquence 
le fait que l'intensité du champ au voisinage de l'interface (). 
est généralement inférieure à l'intensité macroscopique moyenne du 


S 
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champ. En plus, 


AY 

AP \ = Az 

PRE à 4 LT (10.4) 
KoSè 


si L est le périmètre du pore et de la particule. 

On considérait que le potentiel & en chimie colloïdale est la 
même chose que le potentiel d’électrode (ou le potentiel e) en élec- 
trochimie, plus précisément, la fraction de ce dernier qui correspond 
à la différence de potentiel à l’interface électrode-électrolyte. On 
avait de bonnes raisons pour le faire, raisons qui découlaient de la 
nature même des phénomènes électrocinétiques. En effet, si l’inter- 
face liquide-solide est en même temps le plan de glissement lors du 
déplacement relatif des phases, le potentiel & devra être égal au 
potentiel e ou, plus précisément, à la différence de potentiel gr. 
Si cette supposition se justifiait et s’accordait avec l’expérience, on 
verrait apparaître la possibilité d'une mesure expérimentale de la 
d.d.p. électrode-électrolyte et partant la possibilité de déterminer le 
potentiel absolu de l’électrode. Il s'avère impossible de vérifier la 
justesse de cette supposition par une comparaison directe des valeurs 
du potentiel © et du potentiel grm trouvées indépendamment, car 
le potentiel Galvani g1m ne peut être déterminé par voie expérimen- 
tale. IL est toutefois possible d’effectuer une vérification indirecte en 
confrontant les relations entre le potentiel & et le potentiel e, d’une 
part, et la composition de la solution, d’autre part. 

Etant donné que grm est la seule partie intégrante du potentiel & 
qui dépende de la concentration en électrolyte, on en déduit que, si 
l'égalité à — g1m est respectée, la variation du potentiel & et celle 
du potentiel & avec la concentration doivent être équivalentes et 
obéir à une même loi. Une pareille confrontation peut être effectuée 
de la manière suivante. On divise finement un solide insoluble quel- 
conque et on mesure la vitesse d’électrophorèse des particules ainsi 
obtenues dans une solution à concentration variable de l’électrolyte, 
après quoi on détermine la valeur du potentiel dzéta en tant que fonc- 
tion de la concentration. Ensuite, le solide choisi est utilisé comme 
électrode dans les mêmes solutions, et son potentiel & est mesuré dans 
l’échelle d'hydrogène. Les résultats de ces expériences ont montré 
qu'il ne fallait pas identifier les potentiels & et e&. Aïnsi, Freundlich: 
a choisi, pour ses expériences (1925), un verre en l’utilisant d’abord 
comme électrode de verre pour calculer le potentiel &, puis il s’en 
est servi sous forme de fins capillaires pour réaliser une électro- 
osmose et pour calculer le potentiel &. Les relations qu'il a trouvées 
entre les potentiels & et 6, d’une part, et les concentrations du chlo- 
rure de potassium et du nitrate de thorium, d'autre part, sont résu- 
mées dans la figure 33 dont il ressort que les potentiels & et € varient 
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avec la concentration selon des lois différentes. Il se trouve d’ailleurs 
que le potentiel & ne varie pas d’une façon monotone avec la concen- 
tration et passe, à la différence du potentiel &, par un minimum ou 
un maximum. La valeur absolue du potentiel & est normalement infé- 
rieure à celle du potentiel & et tend vers zéro avec l’élévation de con- 
centration. Tandis que le signe du potentiel € reste invarié pour un 
large intervalle de concentrations, celui du potentiel & est suscep- 
tible de s’inverser, ce changement de signe intervenant à une concen- 
tration d'autant plus basse que la valence des ions est plus grande et 


EG, mv 
—/60 


{20 |. 


-40 


+ 40 


+ 80 + 


Fig. 33. Variation du potentiel £ (7, 2) et du potentiel e& (3, 4) en fonction de 
la concentration du nitrate de thorium (7, 4) et du chlorure de potassium (2, 3) 


que leur aptitude à l’adsorption sélective est plus forte. Le change- 
ment de signe du potentiel & (ou ce qu’on appelle rechargement de la 
surface) a pour conséquence le fait que pour une même interface le 
signe du potentiel & peut être tantôt le même, tantôt contraire à celui 
du potentiel e. Le potentiel Ë est donc différent par nature du poten- 
tiel e. En partant des propriétés du potentiel &, on peut conclure 
qu’il constitue une certaine partie de cette fraction de la différence 
de potentiel totale qui est entièrement localisée dans la phase liquide. 
C'est justement parce que le potentiel 6, à la différence du potentiel &, 
se localise dans une même phase qu’il s'avère possible d'effectuer 
une détermination expérimentale directe’ de sa valeur absolue. La 
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chute de potentiel correspondant au potentiel & doit être localisée 
à la frontière entre la couche de liquide jouxtant directement la sur- 
face du solide (et liée à celui-ci lors du déplacement relatif des phases 
liquide et solide) et les couches plus profondes de la phase liquide, 
éloignées de l'interface. 

Vu ce qui vient d’être dit, pour des compositions données de la 
solution et de la phase solide, la valeur du potentiel & doit être fonc- 
tion du relief de l'interface. La surface d’un solide n’est jamais 
parfaitement lisse ; elle est parsemée de saillies et d’enfoncements. 
Leur hauteur ou leur profondeur varie dans de larges limites suivant 


le caractère de la surface du solide; elle est minimale (100 À) s’il 


s’agit d'une surface soigneusement reétifiée et atteint 10 000 à 


20 000 À en cas de surfaces non usinées. Les enfoncements abritent 
les régions de stagnation où le mouvement laminaire du liquide est 
empêché, si bien qu’une partie de ses charges (d’autant plus importan- 
te que l’enfoncement est plus profond) se trouvent immobilisées, 
ce qui a pour effet la réduction correspondante du potentiel Ë. 

L'existence, entre un solide et une solution, d’un potentiel Ë, 
en dehors d’une différence de potentiel totale, doit être prise en con- 
sidération lorsqu'on élabore une théorie expliquant la structure de 
la double couche électrique. Cette théorie doit expliquer, non seule- 
ment les causes de l’apparition d’un potentiel électrocinétique, 
mais aussi le caractère de la variation de celui-ci avec la composition 
de la solution et, en particulier, le phénomène de rechargement de la 
surface. 


10.2. Phénomènes électrocapillaires 
10.2.1. CARACTÉRISTIQUES GÉNÉRALES 


A la surface de contact de deux phases on peut distinguer ce qu’on 
appelle phase limite. Klle possède un excédent d'énergie libre par 
rapport à chacune des phases sous-jacentes. L'énergie excédentaire 
rapportée à l’unité d'interface, autrement dit l’énergie superficielle 
libre spécifique, s’appelle tension superficielle et se mesure en erg:cm"? 
ou dyn-cm'1, On la considère souvent comme une grandeur caracté- 
risant l’excès de forces d'attraction mutuelle sur celles de répulsion. 
Son importance dépend de la différence de potentiel interfaciale. 
Les phénomènes électrocapillaires traduisent la relation entre la 
tension superficielle et la différence de potentiel à l'interface. Cette 
relation est graphiquement exprimable sous forme de courbes élec- 
trocapillaires. Les phénomènes électrocapillaires furent étudiés pour 
la première fois à l’interface mercure-solutions aqueuses d’électro- 
lytes par Lippmann (1875) qui utilisa à cette fin un électromètre 
capillaire conçu par lui-même. Ses recherches furent poursuivies par 
Gouy (1910) et Froumkine (1919) ainsi que par Butler, Kruger, Gra- 
hame, Parsons et d’autres. 
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Afin de construire des courbes électrocapillaires à l’aide d'un 
électromètre capillaire, on applique un certain potentiel à la micro- 
électrode à mercure contenue dans le capillaire et on mesure la hau- 
teur de la colonne de mercure retenue dans le tube de verre au-dessus 
du ménisque de mercure dans le capillaire. Le potentiel à l’interface 
solution-mercure dans le capillaire est engendré par application 
d’une f.é.m. déterminée (créée, par exemple, par un dispositif poten- 
tiométrique) à un système électrochimique constitué d’une électrode 
capillaire à mercure et d’une électrode de référence correspondante 
(ayant un potentiel de valeur connue). L’électrode de référence, en 
tant qu'électrode impolarisable, conserve alors le même potentiel, 
tandis que l’électrode capillaire à mercure parfaitement polarisable, 
prend une valeur du potentiel, correspondant à la f.é.m. extérieure 
appliquée *. Comme il ressort de la théorie de la capillarité, la hau- 
teur de la colonne de mercure au-dessus du ménisque de mercure 
dans le capillaire est la mesure d'énergie superficielle à l’interface 
mercure-solution. La relation entre ces deux grandeurs peut s’écrire 
sous la forme d’une équation 


2aro = nhr?gd, (10.5) 
d’où l’on déduit 
0 red, (10.6) 
où r — le rayon du capillaire 
g = l’accélération de la pesanteur 


d — la densité du mercure. 

En mesurant la hauteur pour différentes valeurs du potentiel et 
calculant d’après l’équation (10.6) les valeurs de © qui lui correspon- 
dent, on peut construire une courbe électrocapillaire. Pour certaines 


* L'électrode impolarisable correspond à une électrode pour laquelle l’échan- 
ge d'ions déterminant le potentiel entre le métal et la solution s'effectue sans 
encombre, ce qui est le cas des courants d'échange de forte intensité. Le potentiel 
d'une telle électrode ne varie pratiquement pas sous l’influence d’un courant exté- 
rieur tant que l'intensité de ce dernier est faible par rapport au courant d'échange. 
On considère comme parfaitement polarisable une électrode dont l'échange d’ions 
est totalement ou quasi totalement inhibé et dont le courant d'échange est voisin 
de zéro. Même un courant extérieur minime fera varier le potentiel d’une telle 
électrode. Une électrode à mercure, dans les conditions requises pour la cons- 
truction de courbes électrocapillaires, se comporte de la même manière qu’une 
électrode parfaitement polarisable, bien que le courant d'échange entre le mer- 
cure métallique et la solution de son sel soit très élevé à l’état d'équilibre. 
Ce phénomène a pour cause deux facteurs : premièrement, le domaine des poten- 
tiels pour lequel sont construites les courbes électrocapillaires est décalé du côté 
négatif par rapport au potentiel d'équilibre de l’électrode au mercure, et c'est 
pourquoi le passage des ions mercure à partir du métal dans la solution est im- 
probable à lance deuxièmement, les courbes électrocapillaires sont tracées 

our les solutions pratiquement exemptes d'ions mercure. Dans ces conditions, 
e passage des ions mercure à partir de la solution sur le métal est également 
impossible à la cathode. 
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solutions diluées (celles, par exemple, de H,S0,, KOH, KNO:, 
Na,SO,, etc.), l’allure de la courbe électrocapillaire ne dépend presque 
pas de la nature de l’électrolyte, la courbe étant voisine d’une para- 
bole. Le maximum sur la courbe est d’ailleurs observé à peu près 
pour une même valeur du potentiel, située entre —0,19 et —0,21 V 
dans l’échelle d'hydrogène. La tension superficielle au point du ma- 
ximum varie peu elle aussi par suite du passage d’une des solutions 
indiquées à une autre et se chiffre à 420 à 430 erg-cm'*?. Ainsi, on 
a, selon Gouy, o — 426,7 dyn-cm-! à 18 °C dans Na,SO, 0,01 N 
et dans de l’eau pure. D’autre part, les courbes électrocapillaires obte- 
nues pour les solutions d’autres électrolytes ainsi qu’en présence de la 


a) 
Fig. 34. Courbes électrocapillaires tracées pour les solutions contenant 
des entités tensio-actives: 


a — anions; b — cations; c — substances moléculaires, &p — potentiel de réduction du 
corps organique 


plupart des corps organiques non ionisés présentent une allure nette- 
ment différente d’une parabole. Elles sont moins symétriques et leurs 
maximums sont situés à d’autres valeurs de & et de 5. 

La figure 34 représente, outre les courbes électrocapillaires pour 
les électrolytes du type de KNO:3, celles correspondant aux cas où 
la solution contient les ions Br-, I1-, S?-, Tl*, N(C;H;); ou les molé- 
cules d’alcool amylique. La présence d’ions brome, iode ou soufre 
déplace le point culminant de la courbe électrocapillaire dans le 
sens des valeurs plus négatives des potentiels et réduit la tension 
superficielle (surtout dans le domaine des potentiels situés à gauche 
du maximum). Pour des potentiels suffisamment négatifs, l'effet 
de ces anions disparaît et les courbes électrocapillaires se confondent. 
La présence d’ions thallium ou tétrabutylammonium déplace le 
maximum des courbes électrocapillaires dans le sens des valeurs plus 
positives et réduit la tension superficielle, surtout dans le cas des 
potentiels plus négatifs que celui du maximum électrocapillaire: 
Dès que les potentiels suffisamment positifs sont atteints, l'effet 
produit par ces cations disparaît. La présence d’alcool amylique modi- 
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fie l'allure de la courbe électrocapillaire principalement dans le 
domaine des potentiels voisins de celui du maximum électrocapil- 
laire. Lorsqu'on s'éloigne dans les deux sens à partir du potentiel du 
maximum électrocapillaire, l'effet produit par l’addition d'alcool 
amylique s’atténue, et la courbe obtenue avec l’addition d’alcool 


coïncide avec celle correspondant à la solution pure. Les composés 


Fig. 35. Variation de charge de la surface de mercure quand on passe de la bran- 
‘“° che ascendante d’une courbe électrocapillaire à sa branche descendante 


ioniques ou moléculaires exerçant une pareille action s'appellent 
ions ou composés à adsorption spécifique ou bien ions ou molécules 
tensio-actifs *. | 

Les propriétés électrocapillaires de l'interface mercure-solution 
d’électrolyte peuvent être expliquées si l’on admet qu’en l'absence 
d’une f.é.m. extérieure le mercure, à un potentiel &,, se trouve chargé 
positivement par rapport à la solution (fig. 35, a). La charge positive 
excédentaire du mercure tient, selon l'hypothèse la plus probable, aux 
ions mercure présents au voisinage de sa surface (du côté du métal). 
Le système dans son ensemble, de même que la phase limite qui en 
fait partie, doivent obéir à la loi d’électroneutralité. Dès lors, du côté 
de la solution près de l’interface, il y aura un excédent d'ions néga- 
tifs qui compensera la présence d'ions mercure positifs sur le métal. 


* Les données obtenues au cours des dernières années montrent qu’à l’in- 
terface mercure-solution aqueuse d’électrolyte tous les anions, à l'exception 
LA Q Q Q Q ° 0 A Q 
de l’ion fluor F-, sont tensio-actifs. Toutefois, la tensio-activité des anions NO;:, 


SOŸ- et. de certains autres est très faible et dans la plupart des cas il est permis 
de la négliger. | 


19—0232 
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La présence d'ions mercure du même signe (positifs) sur la surface 
du métal aboutit inéluctablement à l’apparition de forces de répul- 
sion et la tension superficielle à l’interface mercure-solution ne peut 
être élevée; dans la figure 35 elle correspond à une certaine grandeur 64. 

L'application d’une f.é.m. extérieure déplacera le potentiel du 
mercure, du fait d’une polarisation cathodique de celui-ci, dans le 
sens des valeurs plus négatives, par exemple jusqu’à une valeur €, 
(fig. 35, b). Les ions mercure seront alors neutralisés en partie par les 
électrons et la charge du mercure, tout en restant positive, s’abaissera 
d’une façon correspondante. Ceci réduira les forces de répulsion entre 
les ions mercure superficiels et par conséquent augmentera la tension 
superficielle, par exemple jusqu’à une valeur o,. En même temps, 
on verra diminuer le nombre d'ions négatifs attirés à la surface du 
mercure à partir de la solution. À une valeur déterminée du potentiel 
e — Eg—0, les charges positives de tous les ions mercure seront com- 
pensées par les électrons et la charge de la surface de mercure devien- 
dra nulle ; simultanément (si la solution ne contient pas de particules 
tensio-actives), la charge de la solution deviendra nulle elle aussi 
(fig. 35, c). Les forces de répulsion dues à la présence de particules 
chargées d’un même signe à la surface de mercure disparaîtront 
avec la neutralisation de ces dernières et la tension superficielle 
atteindra sa valeur maximale ©,,. Tout nouveau déplacement du 
potentiel du mercure dans le sens négatif jusqu'à une valeur &, 
fera apparaître à sa surface un excès d'électrons qui attireront, à par- 
tir de la solution, les ions positifs. On verra réapparaître des forces 
de répulsion entre des particules chargées de même signe, cette fois 
négatives, et la tension superficielle tombera jusqu’à une certaine 
valeur 6,. Au fur et à mesure de l’augmentation de la valeur négative 
du potentiel, la charge négative excédentaire du mercure ira crois- 
sant, alors que la tension superficielle accusera un déclin. La branche 
ascendante de la courbe électrocapillaire se rapporte donc à la sur- 
face de mercure chargée positivement, et la branche descendante, 
à celle chargée négativement. 

Si l’on part de la supposition que l’adsorption d’ions par le mer- 
cure est exclusivement déterminée par les forces électrostatiques, 
tous les anions devront modifier seulement l'allure de la branche 
ascendante de la courbe électrocapillaire, à laquelle correspond la 
charge positive de la surface de mercure. Par contre, l’influence des 
cations doit être localisée uniquement sur la branche descendante, 
lorsque ceux-ci sont attirés électrostatiquement à la surface négati- 
vement chargée de mercure. Or, en réalité, comme l’a déjà montré 
Gouy, de nombreux anions modifient l’allure de la courbe électro- 
capillaire à droite du maximum, alors que certains cations influent, 
non seulement sur la branche descendante, maïs aussi sur la branche 
ascendante de la courbe. Ce comportement des ions ne saurait être 
attribué uniquement à l’action des forces coulombiennes. Il est 
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lié à des forces d'interaction différentes des simples forces électrosta- 
tiques. Les forces de ce genre, spécifiques pour une espèce donnée 
de particules, peuvent être, par exemple, les forces de Van der Waals 
ou les forces chimiques (celles de valence). Grâce à ces forces, les 
ions sont à même de se retenir sur une surface de mercure portant une 
charge de même signe et d’influencer les propriétés électrocapillaires 
de l'interface métal-solution. On ne saurait non plus expliquer, en 
s'inspirant des seuls concepts électrostatiques, l’influence qu’exercent 
les corps organiques non ionisés sur l’allure des courbes électrocapil- 
laires. La cause en réside dans le fait que la plupart des corps organi- 
ques possèdent une constante diélectrique D inférieure à celle de 
l'eau, aussi devraient-ils être expulsés par l'eau à partir de la double 
couche électrique même s’il s'agissait de faibles charges, tout comme 
un diélectrique à D plus faible est déplacé à partir d’un condensateur 
chargé par un diélectrique à D plus grande. Dans ce cas, l’effet 
produit par les corps organiques ne devrait se manifester que dans 
un domaine très restreint des potentiels dans le voisinage immédiat 
du maximum de la courbe électrocapillaire. En réalité, une modifica- 
tion de l’allure de la courbe électrocapillaire sous l’action de corps 
organiques est observée même avec des potentiels éloignés de 0,5 
à 0,8 V des deux côtés du potentiel correspondant au maximum de la 
courbe électrocapillaire, d’où l’on déduit que certaines forces spéci- 
fiques doivent s'exercer en l'occurrence. Le terme de « particules 
à adsorption spécifique », introduit plus haut, traduit donc le fait 
que le comportement de pareilles particules à l’interface mercure- 
solution ne peut être attribué qu'à des forces d’origine électrostati- 
que. 


10.2.2. PRINCIPES FONDAMENTAUX DE LA THÉORIE DES PHÉNOMÈNES 


. ÉLECTROCAPILLAIRES 
L'équation 
do 
de He (10.7) 


qui décrit exactement l’allure des courbes électrocapillaires et éta- 
blit une relation entre la tension superficielle, le potentiel et la 
charge à l'interface mercure-solution, a été déduite par Lippmann. 

Cette équation dite première équation de Lippmann définit la pente. 
à tout point de la courbe électrocapillaire, pente prise avec le signe 
contraire, comme une grandeur égale à la charge spécifique qe 
de la surface du mercure pour une valeur donnée du potentiel € *. 


* En vertu de la loi d'éléctroneutralité, la charge d’une surface de métal 
doit être égale à celle de la solution au voisinage de l'interface, la première 
charge étant. prise avec le signe contraire, soit gm =. —gqr.. Par. conséquent, : 
l'équation (10.7) permet également de déterminer la valeur de la charge qu'a. 
la partie de la double couche électrique qui se trouve dans la solution. 


ju* 
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Conformément au tableau qualitatif des phénomènes électrocapil- 
laires, il ressort de l’équation (10.7) que pour la branche ascendante 
de la courbe qe >> O0 (de est toujours << 0, sur la branche ascen- 


dante do => 0, d’où De 0 ou =. 0), au maximum ge —= 0 
(car _ — 0) et sur la branche descendante ge << Ù (_T< 0). 
La première équation de Lippmann permet de calculer, à partir de 
courbes électrocapillaires expérimentales, la valeur de la charge pour 
toute valeur du potentiel et de construire les courbes charge de la sur- 
fice de mercure-potentiel. Etant donné que la charge de la surface de 
mercure se prête à une mesure directe, il s'avère possible de vérifier 
la validité de la formule de Lippmann. A cette fin, il faut confronter 
la valeur calculée et la valeur expérimentale de la charge. Une telle 
vérification a été effectuée par Froumkine. Les résultats obtenus 
ont montré que l'équation de Lippmann pouvait être appliquée 
quantitativement aux courbes électrocapillaires. 

Etant donné que l'équation (10. 7) traduit la valeur de la charge, 
quelle que soit l’origine de celle-ci, elle peut s'appliquer aux courbes 
électrocapillaires obtenues pour toutes les solutions, y compris les 
solutions contenant des corps tensi-actifs (surfactifs). Pour un même 
potentiel, par exemple le potentiel 8, (dans la figure 34, a c’est 
la droite verticale qui lui correspond), la valeur et le signe de la 
charge peuvent varier suivant la nature des particules présentes dans 
la solution. Dans une solution de KNO, elle est négative, dans une 
solution de KBr elle est nulle, et dans des solutions de KI et de K,S, 
positive. De cette manière, l'analyse des courbes éléctrocapillaires 
aussi bien que les données obtenues au cours de l'étude des phéno- 
mènes électrocinétiques montrent que le rechargement d’une surface 
de métal en présence de tensio-actifs est possible, la valeur totale 
de la d.d.p. entre le métal et la solution restant invariée. 

Pour autant que l’on sache, la dérivée de la charge par rapport au 
potentiel donne la capacité différentielle Cà, c.-à-d. une grandeur 
caractérisant la variation de charge avec le potentiel 


La valeur de la capacité différentielle peut également être trouvée 
à l’aide de courbes électrocapillaires. En effet, les équations (10.7) 
et (10.8) font ressortir que 


= C4. (10.9) 


L’ expression (10. ?) est connue sous le nom de deuxième équation de 
Lippmann. 
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L’équation (10.8) peut être mise sous la forme suivante: 
da = Cude. (10.10) 


Etant donné que pour le maximum de la courbe électrocapillaire 
(m.c.é) g — 0 et € — Em.ce, l'intégration de (10.10) 


q £ 
| da = | Ca de (10.11) 
0 Em.c.é 
fournit 
i=C (8 — 80) (10.12) 
OU 
C7 +, (10.13) 
EE 0 


C — la capacité intégrale pour un potentiel &. 
La relation entre C, et C est traduite par l'équation 


dc 
Ca C+(E— 9-0) | 


que l’on peut obtenir en mettant q tiré de (10.12) dans (10.8). Dans 
le cas général, la capacité différentielle et la capacité intégrale ne 
sont pas équivalentes; elles coïncident soit pour & = €, soit 


Lé e D LA * ac 
en l’absence de la dépendance de C4 vis-à-vis de &, c.-à-d. pour —<£ — 


de 
— (0. 

La figure 36 montre une courbe électrocapillaire et des courbes 
qui lui correspondent : charge du métal-potentiel et capacité diffé- 
rentielle-potentiel, calculées d’après les équations (10.7) et (10.9). 
Les courbes de la figure 36 sont propres aux solutions d’électrolytes 
dépourvues d’activité superficielle. Dans ce cas, pour le domaine 
des potentiels correspondant à la branche ascendante de la courbe, 
la capacité varie relativement peu après la première chute brusque et 
oscille dans les limites de 20 à 40 uF/cm°. Au fur et à mesure qu’ap- 
proche le maximum électrocapillaire, la capacité va décroissant, 
passe par un minimum (d'autant plus prononcé que la concentration 
de l’électrolyte est plus basse), puis, après un trajet ascendant à pente 
douce, elle se maintient à peu près invariable (aux environs de 
20 uF/cm°?) pour une vaste étendue de potentiels correspondant à la 
branché descendante de la courbe électrocapillaire. L'introduction de 
corps tensio-actifs a un effet, non seulement sur l’allure de la courbe 
électrocapillaire, mais aussi sur celle traduisant la variation de charge 
et de capacité avec le potentiel. Aïnsi, en présence de corps organi- 
ques, la courbe capacité différentielle-potentiel est caractérisée par 
un minimum peu prononcé, situé à des valeurs plus basses de la capa- 
cité par rapport à celles que l’on observe en cas de solutions d’élec- 
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—— 


trolytes dépourvues d’activité superficielle. Lorsqu'on a un potentiel 
pour lequel se confondent les courbes électrocapillaires obtenues avec 
et sans le corps organique (il est appellé potentiel de désorption), 


ô, g,C | 


+9 6 


170 


-ÿ -g 


Fig. 36. Variations avec le potentiel & de la tension superficielle o, de la charge q 
de la surface métallique et de la capacité C de la double couche à l'interface 
mercure-solution d’un électrolyte tensio-inactif 


on voit apparaître sur les courbes capacité-potentiel un pic nette- 
ment prononcé. 

La tension superficielle est fonction de la composition de la solu- 
tion. Cette dépendance fonctionnelle fut exprimée mathématique- 
ment par Gibbs qui partait des phénomènes thermodynamiques ayant 
pour siège la phase limite qui prend naissance à l’interface. 
L'énergie interne de la phase limite peut s’écrire 

U = TS — PV — Y W,;, 
S — l’entropie de la phase limite 
V = son volume 
W; 


— la somme des travaux autres que le travail mécanique 
avec changement de volume. 


où 


> 
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En l'occurrence, les travaux les plus considérables sont le tra- 
vail chimique 


Wen = D rip 
et le travail à la surface 
W, = Qo. 
Par conséquent, 
U = TS — PV — > nil; — Qo (10.14) 


ou, sous forme différentielle, 
dU = TdS + SaT — PdV — VaP — Ÿÿ u;dn, — Ÿ n;du; — 
— odQ — Qdo. 


Toutefois, comme nous l’avons déjà signalé, l’énergie interne est 
une grandeur extensive et ne doit être fonction que des facteurs exten- 
sifs, soit 

aU = TdS — PdV — >, u;dn, — odQ 


ce qui n’est possible que si 
SdT — VdP — Ÿÿ n,du; — Q do = 0. 
Pour T et P constantes, on a 


— D nid; — Qdo — 0 
ou 


do= — 5 du= — 5 Tidu, (10.15) 


où l'; est la concentration superficielle du constituant i. L’équation 
(10.15) est la formule de l’adsorption de Gibbs. 

La sommation dans l’équation (10.15) doit s'effectuer sur tous 
les constituants (ioniques et moléculaires) entrant dans la composi- 
tion de la phase limite des deux côtés de l'interface *. En raison 
d’un certain nombre de restrictions imposées au système (loi d’élec- 
troneutralité, équilibre entre les molécules dissociées et les molé- 
cules primitives, etc.), le nombre réel de variables sera inférieur au 
nombre total de constituants. Grahame (1942) et Parsons (1953) 
ont mis au point, d’une façon détaillée, les conditions de l’applica- 
tion de l'équation (10.15) aux phénomènes électrocapillaires. 

Les équations de Lippmann peuvent être déduites à partir de la 
formule de l’adsorption de Gibbs et à partir de la formule de Nernst 
pour le potentiel d’électrode, à condition d'admettre quelques hypo- 
thèses. Si l’on suppose que la charge du mercure est déter- 


* Lorsqu'il s’agit des particules chargées, il faut utiliser, au lieu du poten- 
tiel chimique nu, le potentiel électrochimique lu, che 
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minée par la concentration superficielle des ions mercure l'xe+ * 
et que l’on isole de la somme figurant dans le second membre de 
l'équation (10.15) le terme correspondant à ces ions, on aura 


do= — Tu durer — DT; du. (10.16) 


Compte tenu de ce que 


l'HetF =, 
on peut écrire, au lieu de (10.16), 
do == = durer — D Ti dpi. (10.17) 


Etant donné que 
UHg+ —— UHe+ + RT In AHe+ 


et que le potentiel de l’électrode à mercure s'écrit 


: RT 
EHg+/Hg — EHg+/Hg + ee. In lHg+) 


la relation 
dUHo+ == Fdens+/He (10.18) 


doit se justifier. En mettant les valeurs de dymg+ tirées de l’équa- 
tion (10.18) dans (10.17), on aboutit à 


do — —qde — DT;,du.. (10.19) 


Si la composition de la solution reste constante, on a, en vertu de 
l’équation de Gibbs-Duhem (1.31), 


> l';du; — 0, 
si bien que (10.19) se trouve simplifiée 
do — —ade, (10.20) 


ce qui coïncide avec la première équation de Lippmann. 
La mise en œuvre de l’équation (10.15) peut être illustrée sur 
l'exemple de la chaîne 


M’ | Ag, AgCI | KCI, H,0 | Hg|M (10.21) 
Pour cette chaîne, la valeur de do sera déterminée par l’ensemble 


des constituants (tant chargés que neutres), responsables de l’établis- 
sement de l’équilibre entre le mercure et la solution, soit 


— d6= 1 Het duélén (Hg) + l'e- duéi.ch (He) + 
+ Tics duéiion «2 + Ta- duéien «+ Pro dur. (10.22) 


* La charge surfacique est déterminée par la différence des concentrations 
superficielles en ions mercure et en électrons, c.-à-d. par une quantité (et — 


— T,_) F, aussi est-elle en l'occurrence la concentration superficielle excédentaire 
des ions mercure. 
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La charge de la surface de mercure par rapport à la solution est déter- 
minée par l’équation 
q= EF (Tne+— Le), (10.23) 
tandis que la charge de la solution par rapport au mercure est de 
valeur égale mais de signe opposé: 
L'équilibre au sein du mercure est donné par 
LHS = Un (He) + Ué.ch (Hg) = HE + UHe: (10.25) 
et l’équilibre entre le mercure et le conducteur M, par 
Méï.ch (Hg) = Mél.éh (M- (10.26) 


Au sein de la solution il existe un équilibre entre KCI et les ions K+ 
et Cl-: 
KCI = K* + CI- 
et 
DL =pL +UL (10.27) 
En outre, les ions Ci- sont en équilibre avec AgCl: 
Ag + Cl = Ag Cl +ex 
et 
DAS UL = LARG! + UAg 
ou 
dus — dus = duw, (10.28) 
puisque dus = (), duc — 0 et que l’argent est en contact avec 
le métal M”. En combinant l’équation (10.22) avec (10.23) et (10.28), 
on aboutit à 


— do = + duéi.ch (M?) — + dué1.eh a + 
+ Des dUHS + Tr du + Ty o dur, (10.29) 


L’électrode de droite étant du mercure pur, Tr doit être une gran- 
deur constante, soit durs — 0, et, par conséquent, aussi 


l'Hetduns = 0. (10.30) 


En outre, la différence entre les différentielles des potentiels électro- 
chimiques des électrodes dans deux phases M et M” qui ont une même 
composition chimique, pourra être mise sous la forme suivante si 
l’on recourt à l'équation (9.20) 


dUéi.ch (M) — dUéi.en cm) = Fd (gw ee gm) = F de., (10.31) 
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où l'indice « moins » de e indique que l’électrode de référence est 
réversible par rapport aux anions fournis par l’électrolyte (dans le 
cas considéré, vis-à-vis des ions chlore). 


En prenant en compte (10.30) et (10.31), on peut écrire, au 
lieu de (10.29), 


— do = q de_ + Ts duE TE Tao dur. (10.32) 
En vertu de l'équation de Gibbs-Duhem, on a 
TK dUKa + TH,0 dux,o = 0, 


x étant la fraction molaire correspondante. Par conséquent, 
sA 
_ do = qde_+ (Pr Et 'H,0) GES. (10.33) 
TH,0 


L'expression mise entre parenthèses traduit la concentration super- 
ficielle excédentaire en ions potassium, rapportée à l’eau, et elle 
peut être désignée par l'K+#0) où par l'x+ tout court *. On a alors 


— do = q de + lr+ dur. (10.34) 


Si l’on substitue, dans le système électrochimique (10.21), une 
électrode à amalgame, réversible ‘par rapport aux ions potassium, 
à l’électrode argent-chlorure d'argent, des considérations analogues 
à celles qui viennent d’être exposées nous conduiront non à (10.34) 
mais à 


— do = q de, +To-duË”, (10.35) 
où l'indice « plus » de & témoigne de la réversibilité de l’électrode 


de référence par rapport aux cations. En généralisant (10.34) et 
(10. 35), on peut écrire 


— d6 = de-+T; du. (10.36) 
Il s'ensuit de (10.36) que 
06 RE _ 
E GE Tes  RT ôlna JE re le (ot) 


Pour les solutions contenant plusieurs (et non un seul) électro- 
lytes dissous dans des solvants mixtes (notamment, dans un mélange 
alcool-eau), la concentration superficielle excédentaire d’un consti- 
tuant sera déterminée par l’expression 

- (2) = 
OU; /P,T,e+,u 


(10.38) 


où l'indice u” signifie que les potentiels électrochimiques ou chimi- 
ques de tous les constituants, sauf le constituant à, restent cons- 


* Certains auteurs, Grahame parmi d’autres, admettent que l'H,, = 0. 
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tants. Les mesures électrocapillaires permettent ainsi de déterminer 
la concentration superficielle excédentaire des constituants de la 
solution. En partant de (10.36) et à condition que u soit constant, 
on peut obtenir la première équation de Lippmann. 

On porte un intérêt considérable à l'influence exercée par les 
corps tensio-actifs sur la structure de la double couche électrique et 
sur l’allure des courbes électrocapillaires. Cette question fut étudiée 
pour la première fois par Froumkine en 1926. La théorie de Froum- 
kine consiste essentiellement en ce qui suit. 

L’adsorption de molécules organiques sur une électrode peut être 
considérée comme la substitution, dans la double couche, d’un corps 
organique (ayant une constante diélectrique D, plus faible) à l’eau 
(possédant une constante diélectrique D, élevée). Si une telle substi- 
tution se produit à un potentiel e différent du potentiel correspondant 
au maximum de la courbe électrocapillaire êm.c.e, la charge des 
armatures d’un condensateur à double couche devra changer d’une 
quantité (Co — C1) (€ — Eme.é) où (Co — C1) ® (si l’on désigne 
€ — Em.c.é par œ) où C, et C, sont les capacités spécifiques de la 
couche double respectivement dans la solution aqueuse initiale de 
l’électrolyte et dans le même électrolyte mais additionné d’un corps 
organique avec une concentration assurant une adsorption saturée. 
Etant donné qu'en général D, > D, et que la taille des molécules 
organiques est supérieure à celle des molécules d’eau, on constate, 
comme il s'ensuit de la théorie du condensateur plan, que C, > C1 
et que le remplacement de l’eau par un corps crganique fait apparaître 
la nécessité d'enlever la charge (C', — C;) @ à partir des armatures 
du condensateur, ce qui absorbe une énergie (C4, — C3) q°. Simulta- 
nément, l’énergie libre du condensateur se voit diminuer d’une quan- 
tité 1/, (Co — C1) g°. D'une façon additive, le remplacement d’un 
diélectrique dans un condensateur ayant un potentiel constant sur 
ses armatures requiert une dépense d'énergie 


| | 
(Co—C1)p— + (Co — C1) Pê= + (Co — Ci) œp?. 


Si l’on désigne par ÜU, le gain d'énergie résultant du passage 
d’une mole de corps organique du sein de la solution sur la surface 
non chargée de l’électrode (à Em.c.é), Ce gain d’énergie s’écrira, pour 
un potentiel €, 


Ur = Uo—+ (Co—Cs) pa, 


où Q, est l’aire de l’interface revenant à 1 mole de corps organique 
dans les conditions d’une adsorption saturée. Si les molécules de 
corps organique ont un moment dipolaire, leur adsorption donne lieu 
à une d.d.p. &4, numériquement égale au décalage du potentiel cor- 
respondant au maximum de la courbe électrocapillaire, survenant 
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lors du passage de la solution initiale à une solution additionnée 
de corps organique avec une concentration assurant une adsorption 
saturée : 

Ed — Êm.c.é — Êm.c.é’- 


Quand on prend en considération cet effet, il faut écrire, au lieu de 
l’équation précédente, une équation qui a reçu le nom d'’équation 
de Froumkine 


DU [7 (Co— C1) + Cieap | Q. (10.39) 


Il ressort de l’équation (10.39) que tout corps organique dont. 
l’adsorption entraîne un abaissement de la capacité de la double 
couche doit être adsorbé le plus activement sur la surface de l’élec- 
trode aux environs du potentiel correspondant au maximum électro- 
capillaire ; d'autre part, on doit s'attendre à la désorption de ce corps 
par la surface de l’électrode aux fortes valeurs de , lorsque la gran- 
deur U, devient négative. De nombreuses données expérimentales 
viennent confirmer cette conclusion. 

Par son sens physique, l’équation (10.39) est équivalente à un 
modèle dans lequel la double couche électrique, en présence de molé- 
cules adsorbées d’un corps organique, est présentée sous forme de 
deux condensateurs montés en parallèle; entre les armatures de 
l’un d’eux se trouvent les molécules d’eau et entre les armatures de 
l’autre, celles de corps organique. En d’autres termes, la charge q 
de l’électrode se trouve composée, d’une façon additive, des charges 
do Et A de ces deux condensateurs : 


q = go (1 — 9) + m0 = Cp (1 — 6) + Ci (p — ea) O, (10.40) 


où © — le degré de recouvrement de la surface par le corps orga- 
nique. 

Le modèle à deux condensateurs parallèles constitue un des princi- 
pes fondamentaux de la théorie de Froumkine. Un autre principe 
de cette théorie a trait au choix de l’isotherme d’adsorption. 

Froumkine s'inspire de l'hypothèse selon laquelle l’adsorption 
de tout corps organique obéit à l'équation de Langmuir: 


(e) 
Bc — 1-6 ; (10.41) 
où c — la concentration volumique du corps organique 
B = la constante de l’équilibre d’adsorption de celui-ci, dont la 


dépendance par rapport au potentiel peut s’écrire, conformé- 
ment à l’équation (10.39) et en vertu de la loi de répartition 
de Boltzmann, sous la forme suivante : 


; 7 (Co— C1) 9° C'ieag 
B=kexp (= BP, EXP RE RD : (10.42) 
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où l'est l’adsorption limite correspondant à € — œ et égale à 1/Qm. 
L’équation (10.41) et l’équation fondamentale de l’électrocapillarité 


do— —qgdp—RTTdlinc——-qdp—RTT,.O@dInc (10.43) 


font ressortir que l’abaissement de la tension superficielle o sous 
l’effet de l’adsorption du corps organique, à un & donné (® — const), 
est égal à * 


Ao — —RTT + In (1 — O). (10.44) 


Froumkine a introduit dans l'équation (10.44) un terme addition- 
nel RTT 4 a@? qui fait entrer en ligne de compte l’interaction par 
attraction entre les molécules adsorbées du corps organique: 


Ao = —RTT + [In (1 — @) + a@!], (10.45) 


où a est la constante d'interaction par attraction. En résolvant les 
deux équations (10.43) et (10.45), après en avoir éliminé &, on trouve 
une isotherme nouvelle 

Be= = exp {— 240), (10.46) 
qui a reçu le nom d'isotherme de Froumkine. La relation entre B 
et le potentiel d’électrode, dans cette isotherme, est toujours déter- 
minée par l’équation (10.42). 

Le système des équations (10.40) à (10.46) permet de calculer 
les courbes électrocapillaires pour diverses concentrations du corps 
organique. On trouve d’abord, à partir de l’équation (10.42), la 
relation .entre B et @; puis, à partir de l’équation (10.46), pour une 
ee donnée du corps organique, la relation entre @ et o; 
et enfin, à partir de l'équation (10.45), la relation entre Ac et . 

* Il découle de (10.41) que c — @/B (1 — @) et que l'on peut écrire, au lieu 
de (10.43) 

(Se) 

B(1—6) ? 
ou, pour @ — const et compte tenu de ce que d In B = O, 


do=— RIT, @dIn 


do = —q d—RTT, Od In 


1 6 : 
Soit 6/(1— 8) = x; on a alors 8 = x/(1 + x) et do = —R TT", ere . . La = 
== — RTT,, Fe , tandis que | do — —R pl Æ., soito——RTT,, In (1 + 


+ +) + const ou 6 — RTT, In ({ — 8) + const. Lorsque 8 = 0, 6 = 64, 
c.-à-d. que const — 0,9, et on a donc 
GO = O9 + RTT,.In (1 — 6), 
ou 
AO = 6 —06— —RTT, In(i—0@), 
autrement dit, on obtient l'équation (10.44). 
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En s'inspirant des idées de Froumkine, Damaskine a élaboré 
ces dernières années une théorie quantitative des courbes de capacité 
différentielle en présence d’un corps organique. L’équation fonda- 
mentale pour la capacité de la double couche, la concentration du 
corps organique étant constante, peut être obtenue par dérivation 
par rapport au potentiel de l’équation (10.40): 


C=G(—8)+08— [C0 + Ci (e4— (Se). (10.47) 


L’équation (10.46), après la prise du logarithme et la dérivation 
par rapport au potentiel, pour € — const, se met sous la forme 


86 \ __ôlnB  6(1—8) 
(So ).= 09  1—2a0 (1—06): CE 
En même temps, on a, conformément à (10.42), 
91nB en CoP+ C1 (Ea— P) (10.49) 


89 RTT, 


La substitution de (10.48) et de (10.49) dans (10.47) donne définiti- 
vement u 
[Cop + C1 (ea — Pl 6 (1—8) 

Le troisième terme dans le second membre de l’équation (10.50) 
décrit les maximums (pics) caractéristiques sur les courbes repré- 
sentatives de capacité différentielle en présence d'un corps organique, 
courbes traduisant les phénomènes d’adsorption et de désorption. 
Aux environs du potentiel de la charge zéro, où (1 — @) et œ dif- 
fèrent peu de zéro, il est permis de négliger le troisième terme, de 
sorte que la capacité de la double couche se détermine dans ces con- 
ditions par la formule valable pour deux condensateurs montés en 


parallèle : 
C=C, (1 — 9) + C0. (10.51) 


Les courbes représentatives de capacité différentielle étant plus 
sensibles que les courbes électrocapillaires à la variation de structure 
de la couche double, la confrontation des calculs faits d’après l’équa- 
tion (10.50) avec les données expérimentales a permis de mettre en 
évidence de nouvelles lois régissant les phénomènes d’adsorption 
de corps organiques aux électrodes. Il s’est trouvé notamment: 
que la constante d'interaction par attraction a, qui figure dans l’iso- 
therme de Froumkine (10.46), varie de façon linéaire en fonction du 
potentiel d’électrode. Ce phénomène, ainsi que Damaskine l’a 
montré, est dû au caractère discret des dipôles adsorbés du corps 
organique. 

Dans les théories’ envisagées on était tenu de tirer les principales 
osrandeurs, indispensables aux calculs, des données expérimentales. 
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Pour cette raison, on a effectué des tentatives pour créer de nouvelles 
théories de la double couche électrique qui prend naissance en pré- 
sence de corps organique. 

En 1928, Butler, ayant pris en considération les propriétés élec- 
triques des particules adsorbables, obtint, à la place de (10.39), 
l'expression suivante (équation de Butler): 


U—=U0—{ + (a +an,o) pv+(P'— Pro) pro], (10.52) 


où æ’ et aœm.o — les polarisabilités du corps organique et de l’eau 
respectivement 

P' et Po = les moments dipolaires permenants des volumes 

unitaires du corps organique et de l’eau respecti- 
vement 

v — le volume élémentaire du diélectrique que l’on 
transfère d'un point à intensité du champ nulle 
à un point à intensité du champ %, (1 étant d’ail- 
leurs égale à yo). 

L'équation (10.52) comporte moins de grandeurs empruntées 
aux mesures électrocapillaires que (10.39) et permet d'effectuer les 
calculs en partant de la polarisabilité et des moments dipolaires 
des corps organiques. Tout comme l'expression (10.39), l’équation 
de Butler s'accorde qualitativement avec l'expérience et explique 
la diminution de l’adsorbabilité des corps organiques, observée 
quand on s'éloigne du maximum des courbesélectrocapillaires. Toute- 
fois, du point de vue de ses principes fondamentaux, la théorie de 
Butler ne diffère pas notablement de la théorie de Froumkine et 
doit être considérée comme une variante de cette dernière. 

Les autres théories de l’adsorption de corps organiques aux élec- 
trodes se distinguent de la théorie de Froumkine soit par l’aspect de 
l'équation d'état traduisant la relation entre la tension superficielle 
et la concentration superficielle, soit par le type de l’isotherme d’ad- 
sorption décrivant la relation entre la concentration superficielle 
d’un corps organique et la concentration volumique de ce dernier. 
En outre, c’est le potentiel qui est choisi dans la théorie de Froum- 
kine-Damaskine à titre de paramètre caractérisant l’état électrique 
de l’électrode. Selon Parsons, Devanathan et certains autres auteurs, 
ce paramètre doit être représenté non par le potentiel mais par la 
charge de Ia surface de l’électrode. 

Bockris, Blomgren et Conway font appel à une isotherme de Lang- 
muir modifiée, dans laquelle l’énergie libre d’adsorption est une fonc- 
tion décroissante de la concentration superficielle, mais en une puis- 
sance différente de l'unité et non en première puissance, comme c'est 
le cas dans la théorie de Froumkine. Bockris, Devanathan et Muller 
prennent en compte la compétition entre les molécules d’eau et cel- 
les de corps organique pour une.place dans la couche double, tout 
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en soulignant le rôle de l'orientation des dipôles d’eau à l’interface, 
cette orientation étant fonction de la charge de celle-ci. 

La théorie de Froumkine-Damaskine s’applique le mieux au cas 
de l’adsorption de composés moléculaires aliphatiques saturés à un 
seul groupe fonctionnel, qui sont adsorbés sur l’électrode dans une 
seule et même position bien déterminée. 

La théorie de Bockris donne la meilleure convergence avec l’expé- 
rience dans le cas de l’adsorption de cations organiques. 

Il y a lieu de noter que la précision des données expérimentales 
actuelles relatives à l’adsorption de corps organiques, surtout par 
les électrodes solides, n'autorise aucune conclusion univoque en ce 
qui concerne le choix de la théorie et en particulier de l’isotherme 
d’adsorption qui conviennent le mieux à la description du compor- 
tement des corps organiques dans le système électrode-solution. Dans 
certains cas seulement on peut affirmer que le choix est correct avec 
une certitude suffisante. En outre, il est vraisemblablement nécessaire 
de prendre en considération qu'en cas de composés aromatiques ren- 
fermant une seule fonction ou en cas de corps organiques contenant 
deux fonctions à charges contraires l’adsorption se déroule différem- 
ment, selon que la surface de l’électrode est chargée positivement 
ou négativement, ainsi que cela a été particulièrement souligné dans 
les travaux d’Antropov et coll. Une modification du caractère de 
l’adsorption orientée fait apparaître la nécessité de remplacer l’équa- 
tion de l’isotherme par une autre, dans le but d'obtenir un meilleur 
accord avec l’expérience. 

La théorie de la double couche électrique en présence de corps orga- 
niques, théorie qui prendrait en compte toutes les particularités 
de leur adsorption aux électrodes, n’a aujourd’hui qu'un caractère 
semi-quantitatif. La mise au point ultérieure de cette théorie dépend 
dans une large mesure du perfectionnement des méthodes expérimen- 
tales et de l’accumulation de données expérimentales plus fiables. 


10.3. Points de charge zéro des métaux 


10.3.1. DÉFINITION DES NOTIONS DE « POTENTIEL DE LA SURFACE 
NON CHARGÉE » ET DE « POINT DE CHARGE ZÉRO DU MÉTAL» . 
ÉCHELLE « RÉDUITE» ET « RATIONNELLE » DES POTENTIELS 


L'équation de Lippmann fait ressortir que dans le point maximum 
de la courbe électrocapillaire la charge de la surface du métal est 
nulle. En partant de ce fait, Ostwald supposa que pour le maximum 
de la courbe électrocapillaire du mercure, la charge du métal et le 
potentiel d’électrode sont nuls. Pour cette raison, c’est ce dernier 
que l’on doit prendre comme base de l’échelle des potentiels. Cette 
échelle a reçu le nom d'échelle absolue des potentiels d'Ostiwald. Etant 
donné que. le potentiel correspondant au maximum de la courbe 
électrocapillaire du mercure dans les solutions de corps tensio-actifs 
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se chiffre à —0,20 V environ dans l’échelle d'hydrogène, il est clair que 
selon Ostwald, pour obtenir le potentiel absolu d’une électrode quel- 
conque, il faut soustraire —0,2 V à la valeur de son potentiel d’élec- 
trode, rapportée à l’échelle d'hydrogène (voir T'ableau 34). Toutefois, 
les potentiels ainsi obtenus ne sauraient être considérés comme abso- 
lus du point de vue des théories modernes. La différence de potentiel 
à l'interface électrode-solution n’est pas équivalente au potentiel 
d’électrode ; elle ne constitue qu’une certaine partie de ce dernier. 
De ce fait, si l’on suppose que la d.d.p. en question est effectivement 
égale à zéro, il sera nécessaire de prendre également en considération 
la différence de potentiel au contact entre le métal (le mercure en 
l'occurrence) et le platine, qui est différente de zéro. Comme il 
ressort de l’équation (9.23), la différence de potentiel métal-solution 
comporte, en plus du terme résultant de l’échange ionique (et qui 
est nul pour le maximum de la courbe électrocapillaire), le terme 
dû à l'orientation des dipôles du solvant. Il n’y a pas lieu de croire 
que pour le maximum électrocapillaire cette différence de potentiel 
est nulle. Si Ostwald avait raison, le maximum de la courbe électro- 
capillaire serait toujours situé à une seule et même valeur du poten- 
tiel d’électrode, quelles que soient la composition de la solution et la 
nature du métal. Or, cette supposition n'est pas confirmée par l’ex- 
périence. C’est ainsi que Gouy a établi que le potentiel correspon- 
dant au maximum de la courbe électrocapillaire du mercure varie 
dans des limites étendues suivant la composition de la solution. 
D’autres chercheurs, Luggin entre autres, ont trouvé que le maximum 
de la courbe électrocapillaire se déplace si l’on utilise, au lieu du 
mercure, des alliages à bas point de fusion ou des amalgames liqui- 
des, notamment celui de plomb. Les meilleurs résultats dans l’étude 
de ce phénomène ont été obtenus par Froumkine et coll. Selon eux, 
le potentiel correspondant au maximum de la courbe électrocapil- 
laire du gallium est d'environ —0,6 V, celui du maximum de la 
courbe électrocapillaire d’un amalgame saturé de thallium est 
d'environ —0,65 V dans l’échelle d'hydrogène. A en croire Ostwald, 
on pourrait considérer chacune de ces valeurs, au même titre que 
le chiffre —0,20 V obtenu pour le mercure, comme le zéro « absolu » 
du potentiel d’électrode pour aboutir de la sorte à trois échelles 
« absolues » des potentiels totalement différents. De cette manière 
on a montré que les potentiels des maxima électrocapillaires ne sau- 
raient être utilisés pour la mise au point d’une échelle absolue des 
potentiels. D'autre part, ces potentiels que Froumkine a appelés 
points nuls des métaux ou potentiels de la charge zéro (p.c.z.) des métaux 
revêtent une importance de principe pour l’électrochimie. Sur leur 
base, Froumkine est parvenu à donner une solution correcte au « pro- 
blème de Volta », c.-à-d. au problème de l’apparition d’une f.é.m. 
des systèmes électrochimiques et de la relation entre celle-ci et la 
différence de potentiel de contact entre métaux. 
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Outre les termes de point de charge zéro (point nul) et de potentiel 
du maximum électrocapillaire on utilise largement, à titre de syno- 
nymes, les termes de potentiel de la charge zéro et de potentiel de la 
surface non chargée, ce qui entraîne une grande confusion dans la lit- 
térature électrochimique. Afin d'éviter les malentendus éventuels, 
Antropov a proposé de distinguer la notion de point de charge zéro 
(ou point nul) et celle de potentiel de la surface non chargée, d’attri- 
buer à chacun de ces termes un symbole particulier et d'employer 
ces vocables en conformité avec le sens qu’ils ont; les deux notions 
peuvent être réunies sous le nom générique de potentiel de la charge 
zéro. Une telle distinction repose sur les considérations suivantes. 
Le potentiel correspondant au maximum de la courbe électrocapil- 
laire du mercure (ou d’un autre métal) se rapporte toujours à sa surface 
non chargée; il y a intérêt à réserver à cette valeur du potentiel 
l'appellation de potentiel de la surface non chargée et à la désigner par 
Eg=0. La position du maximum de la courbe électrocapillaire et le 
potentiel qui correspond à ce maximum varient dans de larges limi- 
tes, pour un métal et pour un solvant donnés, suivant la nature et la 
concentration des corps présents dans la solution. D’autre part, la 
valeur du potentiel de la surface non chargée, obtenue dans une solu- 
tion exempte de toutes particules tensio-actives (sauf les molécules 
de solvant) est une constante caractéristique du métal et du solvant 
considérés ; on a intérêt à appeler point de charge zéro (ou point nul} 
cette valeur partielle du potentiel de la surface non chargée et à 
la désigner par e& ,. Le point de charge zéro et le potentiel de la sur- 
face non chargée sont liés par une relation à peu près identique à celle 
qui existe entre le potentiel d'équilibre et le potentiel standard d’une 
électrode. Ce dernier, pour autant que l’on sache, n’est autre chose 
qu’un cas particulier du potentiel d'électrode équilibré e, et se rap- 
porte à une solution où les activités de toutes les entités participant 
à la réaction d’électrode sont unitaires. Dans les deux cas il est néces- 
saire de déterminer de façon appropriée la composition de la solu- 
tion, pour obtenir une valeur qui est une constante caractéristique du 
système à électrode considéré. 

Soit une pile constituée d’un métal plongé dans une solution 
de ses ionset d’une électrode standard à hydrogène. La f.é.m. de 
cette pile, égale au potentiel d’électrode 8: du métal M dans l’échel- 
le d'hydrogène conventionnélle, peut s’écrire, en conformité avec 
l'équation (9.12): 


€LM = £LM + £Mpt + pti: (10.53} 


A son tour, le potentiel. Galvani à l’interface solution-métal peut 
être présenté, conformémént à l’équation (9.23), sous la forme d’une 
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somme .de quatre termes * : 
SLM= £LM (9) + 8LM s) + ELM (dip:)-F ELM (ip): (10.54) 


où les indices g, s, dip, et dip, se rapportent respectivement aux ions 
déterminant le potentiel, aux ions à adsorption spécifique, aux dipô- 
les de solvant et aux dipôles de tout corps organique non ionisé. 
Si gzm(ç = 0, la surface de métal sera dépourvue de charge et le 
potentiel d’ électrode devra correspondre au potentiel de la surface 
non chargée: 


ELM = £LM (s) + £LM (dips) + £LM (ip, + &mpt + SPtL LME —0- (10.55) 


En conformité avec ce qui a été dit plus haut, le potentiel de la sur- 
face non chargée du métal dépend de la nature de ce métal et de celle 
du solvant, ainsi que de l’électrode de référence utilisée et de la 
composition de la solution. Pour un métal et pour un solvant choisis 
la grandeur 1mE+-0o peut: être différente suivant les valeurs de gr) 
(c.-à-d. suivant la nature et la concentration des ions tensio-actifs) 
et de grm(çaip,) (C.-à-d. suivant la nature et la concentration des mo- 
lécules dipolaires tensio-actives). Or, si non seulement gLmç —0 mais 
aussi gLM(s) = 0 et £gLmçir,) = 0, autrement dit si dans la solution il 
n’y a point de particules tensio-actives, sauf les molécu- 
les de solvant L, il faudra écrire, au lieu de (10.55), 


&LM = LMËg=0 = NELM(dips) + guet + £rtL = LMEN:. (1 0.56) 


I] découle de (10.56) que cette valeur partielle du potentiel de la 
surface non chargée (c.-à-d. le point de charge zéro 1me x) doit être 
une constante, car elle est égale à la somme de trois quantités cons- 
tantes. 

Le point de charge zéro peut également s'exprimer par les poten- 
tiels Volta correspondants : 


LMEn = n'Ÿ1m + Ÿptu + pt. (10.57) 


Le potentiel Volta métal-solution doit d’ailleurs être une grandeur 
bien déterminée. yŸLm, Correspondant à la différence des potentiels 
externes entre le. métal M et une solution où le potentiel du métal 
est égal à son point de charge zéro. 

Un point de charge zéro déterminé de la sort a été choisi comme 
zéro dans une échelle réduite ou une échelle œ des potentiels, proposée 
par Antropov (1946-1951). Le potentiel œ dans l'échelle réduite 
est défini comme la différence entre le potentiel d’électrode dans des 
conditions données et le point de charge. zéro de cette électrode: 


* Les termes gLM«@ipy £LMG@tp3) incluent la nb de lai ché di- 


polaire, située dans le métal.et due au fait: que les centres électriques de gravité 
chez. les ions et les électrons dans la couche superficielle nè coïncident pas, 
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Les deux grandeurs entrant dans le second membre de l’équation 
(10.58) doivent être rapportées à une seule et même échelle conven- 
tionnelle, par exemple l'échelle d'hydrogène. La valeur du potentiel 
œ est d’ailleurs indépendante de l'échelle conventionnelle choisie. 

Etant donné que pour différents métaux les valeurs de £&, ne 
coïncident pas (v. Tableaux 40 à 41), chaque métal doit avoir sa 
propre échelle réduite, fondée sur son point de charge zéro. L’échelle 
réduite ou l’échelle des potentiels se distingue donc de toute échelle 
conventionnelle aussi bien que de l’échelle absolue des potentiels. 
Cette différence se manifeste nettement lors de la confrontation des 
valeurs des potentiels standard d’électrode d’un certain nombre de 
métaux, potentiels rapportés à l'échelle d'hydrogène, à l'échelle 
absolue et à l'échelle réduite (Tableau 39). 

Le Tableau 39 fait ressortir que dans l’échelle d'hydrogène et 
dans l'échelle absolue la disposition des métaux par ordre de valeur 
croissante du potentiel standard d’électrode reste la même comme 


Tableau 39 


Potentiels standard de certains métaux, rapportés à des échelles 
différentes (en V) 


Echelle | 
Electrode d’hydro- Echelle absolue Echelle réduite 
gène 
Zn?*]|Zn —0,76 —0,76— (—0,20)}=——0,56 |—0,76— (—0,63):——0,13 
Fe?*|Fe —0 ,44 —0,44— (—0,20)——0,24|—0,44— (+0, 0)—=—0,44 
Cd?+ | Cd —0,40 —0 ,40— (—0,20)}——0,20 |—0,40— (—0, 7)=+0,3 
TI+| T1 —0,34 —0,34— (—0,20)=——0,14|—0,34— (—0, 8)—+0,46 


Hg?*| Hg | 0,80 0,80— (—0,20)=+1,00| 0,80— (—0,20)—+1,00 
Ag+ | Ag +0,80 0,80— (—0,20)—11,00| 0,80— {—0, 4)=-11,20 


la d.d.p. entre deux potentiels d’électrode quelconques. Dans l’échelle 
réduite des potentiels l’ordre de succession des métaux et les diffé- 
rences entre les valeurs de leurs potentiels standard d'’électrode ne 
sont absolument pas les mêmes, car le sens physique de la valeur 
d’un potentiel, rapportée à toute échelle conventionnelle (et absolue), 
d’une part, ou à l’échelle réduite, d'autre part, est tout à fait dif- 
férent. Si une échelle conventionnelle rapporte les valeurs des poten- 
tiels à une électrode déterminée dont le potentiel est admis égal 
à zéro, dans l'échelle réduite pour chaque électrode le potentiel 
- est compté à partir de son propre zéro qui équivaut au point de charge 
zéro ‘du métal en question. Il serait donc erroné de recourir à l’échelle 
œ des potentiels pour chercher à résoudre les problèmes liés à la ther- 
modynamique des systèmes électrochimiques ou à l’équilibre à l’élec- 
_trode et d'essayer de mettre en œuvre cette échelle au lieu de l’échelle 
d'hydrogène ou de l'échelle & des potentiels. L’échelle réduite ne 
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permet notamment pas de déterminer le sens de la réaction ni la f.é.m. 
d’un système électrochimique en équilibre, constitué de deux élec- 
trodes dont les potentiels ont les valeurs connues. Ce problème est 
facile à résoudre à l’aide de l’échelle e. Toutefois, le potentiel dans 
l'échelle € ne fournit aucun renseignement ni sur la charge 
de la surface de métal. ni sur la structure de la double couche élec- 
trique, ni sur la nature électrique la plus probable des particules qui, 
dans des conditions données, devraient être privilégiées au cours de 
l’adsorption par la surface de l’électrode. Ces renseignements (parmi 
d’autres) sont particulièrement importants pour la compréhension 
des phénomènes non équilibrés se produisant à l’électrode; ils 
peuvent être obtenus à l’aide de l'échelle réduite des potentiels. 

En partant de la définition du potentiel œ (10.58) et en prenant : 
en compte que le potentiel e, différent du potentiel & y, est donné par 


ELM = £LM(9) + SLM(dip:) + SMpt + £Pt1, (10.59) 


on peut o btenir l’expression suivante * pour le potentiel d’électrode 
dans l’échelle réduite: 


P—=E—EN = SLM(9) + ELM(dips) — NELM(dip,)< (10.60) 
L’équation (10.60) permet de considérer le potentiel d’électrode 
dans l’échelle réduite comme une mesure de charge du métal (mesure 
d'intensité de la couche double ionique gLmç)) et comme une mesure 
de réorientation des molécules polaires de solvant à l’interface métal- 
électrolyte quand on passe du point de charge zéro à une valeur 
donnée du potentiel (différence entre les grandeurs grmtçip,) et 
nN£LMtdip,)). Il Y a lieu de croire que l'orientation des dipôles de 
solvant sur la surface non chargée du métal dépend peu de la nature 
de celui-ci et que pour tous les métaux en solution aqueuse la valeur 
de n£Lmçaip,) est à peu près la même. De cette manière, si, par 
exemple, pour un métal 1 et un métal 2 


P1 — Po 
ou 


BLM:(9 + BLMiGdipy, /— NELMGips) = BLM,(9) T ELM:(dipy) — NELM(ip,) » 
on aura 


SLMiGdipr)  NELMi(dips,) = SLM(dipy ÿ — NBLM.(dipy,) 


puisque le changement d'orientation des dipôles ne dépend que de 
’a “charge de l’électrode 


£LM:(9) = 8LM,(q) 


L'égalité des potentiels ® de deux ou plusieurs métaux montre que 
les sauts ioniques des potentiels et les charges des surfaces de ces 


* Les équations (10.59) et (10.60) se rapportent aux solutions ne contenant 
point d’ions tensio-actiis (gp ms —= Ù 
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métaux sont sensiblement égaux. On aboutira à la même conclusion 
si l’on exprime le potentiel @ par les potentiels Volta correspondants. 
Les potentiels @ étant connus, on peut comparer les charges des diffé- 
rents métaux et aussi comparer les conditions de l’adsorption par ces 
métaux de corps tensio-actifs. Si une solution contient des corps 
tensio-actifs, l’étude de leur adsorption sur des électrodes variées 
à un même potentiel p oîfîre la possibilité d'expliquer les particula- 
rités de leur adsorption spécifique sur chacune des électrodes données. 
. Au cours de l’étude des phénomènes électrocapillaires intervenant 
à la surface du mercure, Grahame utilisa (1947) une échelle qu’il 
nomma échelle rationnelle des potentiels. Grahame désigna par 
le potentiel rapporté à l’échelle rationnelle et détermina ce potentiel 
à l’aide de l’équation 


D = £é.ne—(—0,480) = 84,n.c. + 0,480, (10.61) 


OÙ 86. n.e eSt le potentiel de l’électrode à mercure par rapport à l’élec- 
trode normale au calomel, et la quantité constante —0,480 traduit 
le potentiel de la surface non chargée du mercure dans les solutions 
de composés tensio-inactifs, c.-à-d. qu’elle correspond au point de 
charge zéro du mercure, rapporté lui aussi à l’électrode normale 
au calomel. 

**L’échelle rationnelle de Grahame représente, en ce qui concerne 
l’électrode à mercure, un cas particulier de l’échelle réduite d’Antro- 
pov. Dans ses travaux Grahame ne fit aucune tentative pour formu- 
ler une notion plus générale de l'échelle rationnelle, de l’étendre 
à d’autres métaux et de l’utiliser en vue de pouvoir comparer les 
charges et les conditions d’adsorption à des électrodes différentes. 
On est d’ailleurs amené à constater que le terme d’« échelle ration- 
nelle » est assez impropre. En effet, comme nous l’avons signalé plus 
haut, une échelle fondée sur les points de charge zéro peut se trouver 
rationnelle dans tel cas et ne pas l'être dans tel autre. En outre, ce 
terme, à la différence du terme d’« échelle réduite», n’exprime point 
l’essence de cette échelle. Enfin, l’échelle rationnelle fut proposée 
plus tard que l’échelle réduite et elle ne s’appliquait qu’au mercure 
(son extension aux autres métaux, telle qu’elle fut exposée par 
Grahame, la transformerait en échelle absolue d’Ostwald). Pour 
cette raison, nous ne ferons ultérieurement usage que du terme 
d’« échelle réduite » des potentiels. 

Il convient de noter que dans certains cas on trouvera utile de 
mettre en œuvre, outre l'échelle réduite œ, également l’échelle 
réduite œ” dans laquelle 16 potentiel est défini par l'équation 


P—=e—287-09, (10.62) 


c.-à-d. qu'il est compté à partir du potentiel de la surface non chargée. 
Cette échelle p* se rapporte à une courbe électrocapillaire individuel- 
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le, alors que l'échelle œ est relative à une électrode et un solvant 
donnés. {1 existe donc pour toute électrode, notamment celle à mer- 
cure, une seule échelle et une multitude. innombrable d’échelles œ. 


10.3.2. MÉTHODES DE DÉTERMINATION EXPÉRIMENTALE ET MÉTHODES 
DE CALCUL DES POINTS DE CHARGE ZÉRO 


Les phénomènes d’adsorption jouent un rôle très important 
dans la cinétique de presque tous les phénomènes aux électrodes. 
Les conditions d’adsorption des solutés à la surface de l’électrode 
sont surtout déterminées par la charge de celle-ci, c.-à-d. en pre- 
mière approximation par la valeur de son potentiel rapporté à l’échelle 
rationnelle, échelle fondée sur les points de charge zéro. Cette raison 
explique l'intérêt que l’on porte aux méthodes de détermination des 
points de charge zéro. Plusieurs méthodes sont connues. 


Méthode de l’électromètre fcapillaire. Cette méthode convient 
pour déterminer les points de charge zéro de tout métal liquide (mer- 
cure, gallium, amalgames) présent dans des solutions d’électrolytes, 
ainsi que des métaux liquéfiés au contact avec des sels fondus. Karpa- 
tchev et ses collaborateurs ont construit un électromètre capillaire 
spécial, destiné à fonctionner au sein de masses fondues. Ils ont ainsi 
déterminé les points de charge zéro d’un certain nombre de métaux 
à u-dessus de leur point de fusion. 


Méthode de: l’électrode à goutte de mercure. Les expériences 
de Kuëera (1912) ont montré que l’on peut obtenir des courbes, 
semblables aux courbes électrocapillaires en utilisant la relation 
entre le potentiel et la masse de la goutte de mercure qui se détache. 
Dans l’électrode à gouttes de mercure se forment sans cesse de nou- 
velles gouttes qui se détachent au bout d’un temps constant du tube 
capillaire et tombent au fond. La formation d’une goutte (création 
d'une nouvelle interface mercure-solution) à tout potentiel, excepté 
à celui du maximum électrocapillaire, implique l'établissement 
d'une charge, c.-à-d. le passage d’un courant. Le potentiel de la 
goutte de mercure pour lequel ce courant est nul, correspond au po- 
tentiel de la charge. La précision de cette méthode est moindre que 
celle obtenue avec l’électromètre capillaire; cependant la méthode 
est pratique pour déterminer les points de charge zéro des amalga- 
mes électrochimiquement instables. 


Méthode de la capacité différentielle. Dans les solutions diluées 
d'électrolytes le potentiel du minimum de capacité différentielle 
de l’électrode à mercure correspond pratiquement au maximum de la 
courbe électrocapillaire obtenue pour la même solution. On fit 
dès le siècle dernier des mesures directes de capacité de la couche 
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double en appliquant un courant alternatif; mais les résultats ainsi 
obtenus n'étaient pas sûrs. On put appliquer cette méthode après les 
travaux de Proskourkine et de Froumkine, qui avaient montré qu’en 
observant certaines conditions (tout d’abord la pureté de la solution 
et du mercure), les capacités mesurées directement et celles calculées 
à partir des courbes électrocapillaires coïncidaient aux incertitudes 
expérimentales près. Par là même fut confirmée la validité de la 
seconde équation de Lippmann. Les mesures de capacité différentielle 
de la couche double s’avérèrent utiles pour l’étude, non seulement 
de la structure de la couche double et des phénomènes d’adsorption 
à l'interface métal-électrolyte, mais encore de la cinétique des phéno- 
mênes aux électrodes. 

On peut employer la méthode de la capacité différentielle pour 
déterminer les points de charge zéro de tout métal. Cependant, dans 
le cas des métaux solides apparaissent des complications qui rendent 
notablement plus difficile l’interprétation des résultats obtenus. 
Ces complications sont dues au fait que de nombreux métaux solides, 
en particulier les métaux appartenant aux groupes du fer et du pla- 
tine, sont capables d’adsorber et de retenir à l’état occlu des quantités 
considérables d'hydrogène ou d'oxygène. Ce facteur a nécessairement 
des retentissements tant sur la valeur de la capacité différentielle 
de la couche double que sur l’allure de ses variations avec le potentiel. 
De plus, les métaux solides présentent habituellement une surface 
non uniforme: elle est parsemée de micropores, de petites fissures, 
de défauts dans le réseau cristallin parfait (dislocations), etc. C’est 
pour cette raison qu’on ne peut pas toujours identifier le potentiel 
du minimum de capacité différentielle d’un métal solide avec son 
potentiel de charge zéro. Les données les plus sûres ont été obtenues 
avec des métaux mous tels que le plomb, le zinc, le cadmium et le 
thallium dont la surface est par ses propriétés la plus proche de la 
surface de mercure: 


Méthode d’adsorption ionique. La méthode consiste à déterminer 
le signe de la charge des ions qui s’adsorbent de préférence du sein 
de la solution à la surface de métal pour une valeur donnée du poten- 
tiel. Sur une surface chargée positivement s’adsorbent. principalement 
les anions et sur une surface chargée négativement, les cations. 
Si l’on modifie le potentiel en le faisant varier dans un sens fixé, 
le point où l’on passe d’une adsorption excédentaire en anions à une 
adsorption excédentaire en cations (ou le contraire), correspondra 
au potentiel de la surface non chargée. L’adsorption excédentaire 
en cations (ou en anions) peut être établie soit analytiquement (en 
déterminant la composition de la solution correspondante), soit. 
à l’aide d’isotopes radioactifs. La méthode d’adsorption ionique est 
pratiquée avec succès dans le cas des métaux à surface développée 
(platine platiné) et du charbon. 
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Méthode de l’angle de raccordement. La méthode a été proposée 
par Moller et perfectionnée par Froumkine, Kabanov et d’autres. 

A la surface d’un métal plongé dans une solution on dépose une 
petite bulle de gaz ou une gouttelette d’un liquide non miscible 
avec l’eau, puis on applique une polarisation et on suit le change- 
ment d'angle de raccordement Ÿ à la limite de séparation des trois. 
phases (fig. 37). La condition d'équilibre, comme on le voit sur la 
figure 37, s'écrit 

Oiv = O11 + Ov COS Ÿ, 

où © est la tension superficielle entre deux phases. Après transfor- 
mation on a: 


Oyxy — 0 

OvL 
La courbe représentant l'angle de raccordement 8 en fonction du 
potentiel & ressemble à une courbe électrocapillaire ; son maximum 


Sr sr RE, — me 
ms — ee a a 


— ——————_—_ — ————— ——————— ——  —_ ——_ ———————_—_ 


ts —— — —— = 


LL 7 TT . = TT I 

NT 
Fig, 87. Relation entre l'angle de raccordement 8 et la tension superficielle pour 
les systèmes solution-métal o7,, métal-gaz o1v et gaz-solution or, 


correspond au potentiel de la surface non chargée. Une telle forme 
de la courbe Ÿ-e s'explique vraisemblablement par le fait que ovi 
ne dépend pas du potentiel, que 6,5 varie très faiblement avec le 
potentiel et qu'il faut donc attribuer à 61, toutes les variations de: 
l'angle de raccordement. La précision atteinte par cette méthode. 
est plus faible que celle de la méthode de l’électromètre capillaire. 
On peut: cependant l'utiliser pour déterminer les points de charge 
zéro des métaux à surface polie. 

Fischer et Morlos ont appliqué (1970) une variante de cette métho- 
de, fondée sur la relation entre l’angle de raccordement # et la hauteur 
d’ascension capillaire k sur une plaque métallique: 


sin Ÿ — pgh?/20, 


où p — la densité du liquide 
g = l’accélération de la pesanteur 
6 — la tension superficielle. 
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Les expériences faites sur une plaque d’or amalgamée ont montré 
que le minimum de la courbe hauteur d’ascension du liquide-poten- 
tiel de la plaque est proche du potentiel de la surface non chargée, 
trouvé dans la solution correspondante. La variation du minimum 
avec la composition de la solution est en accord avec les données 
des mesures électrocapillaires. 


Méthode de la dureté superficielle. Laméthode a été proposée 
par Rébinder et Venstrem (1945-1949). Elle consiste à déterminer 
le décrément d'amortissement des oscillations d’un pendule qui 
affleure la surface du métal (à travers une goutte de solution), en 
fonction de la différence de potentiel métal-solution. Le décrément 
d'amortissement des oscillations est lié à la déformation de la couche 
superficielle et à la pénétration du pendule dans l'épaisseur du métal. 
Plus grande est l'énergie libre de l'interface métal-solution, plus 
grand est le travail nécessaire à la création d’une nouvelle surface 
et plus lentement se produit la déformation de la couche superficielle ; 
par conséquent, un amortissement relatif identique des oscillations 
du pendule surviendra plus tard. Le maximum de dureté superficielle 
correspond au maximum d'énergie superficielle, tous deux doivent 
s’observer au potentiel de la surface non chargée. La méthode de 
Rébinder-Venstrem a été modifiée par Bockris et Parry-Jones (1953) 
qui ont proposé de déterminer la position du potentiel de la surface 
non chargée d’après celle du minimum de frottement superficiel. 
La détermination des points de charge zéro à l’aide de ces deux métho- 
des exige une habileté expérimentale considérable, ce qui limite leur 
utilisation pratique. 


Méthode d' la frontière vibrante. Le principe de cette méthode 
proposée par Watanabe (1963) consiste à obliger la surface d’un 
métal liquide, chargée à un potentiel défini, de vibrer dans la solu- 
tion étudiée, à l’aide d’un vibreur mécanique quelconque. L’aire 
de l'interface métal-solution se modifie à une fréquence déterminée 
et la double couche électrique engendre à l’interface un courant alter- 
natif de charge-décharge. Au potentiel de la surface non chargée, 
l’amplitude du courant alternatif engendré sera minimale (à la 
limite, nulle). La méthode a l'inconvénient de lier les mesures au 
passage d’un courant à travers le système. Il en résulte une diminu- 
tion de sa sensibilité, particulièrement lorsqu'on passe aux solutions 
diluées, à cause de la chute de tension due à la résistance de la solu- 
+10n. 

Mintz et ses collaborateurs ont amélioré (1967) la sensibilité de 
la méthode en insérant dans le circuit du passage du courant charge- 
décharge, une résistance limitatrice de courant. Cela a permis d’ef- 
fectuer des mesures dans des solutions plus diluées. 
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Y. Guérassimenko, M. Guérassimenko et L. Antropov ont décrit 
{1971) une variante modifiée de la méthode dans laquelle la double 
couche électrique .à la surface du métal qui vibre engendre non un 
courant alternatif mais une. tension alternative de même caractéristi- 
que d’onde que la vibration mécanique. L’amplitude de cette tension 
dépend du potentiel imposé au métal, et au fur et à mesure qu’il 
s'approche du potentiel de la surface non chargée, elle tend vers 
zéro. Cette variante de la méthode permet d'effectuer des mesures 
avec une précision suffisante dans des solutions d’électrolytes extré- 
mement diluées. 


Autres méthodes expérimentales de détermination du potentiel 
de la surface non chargée. Les valeurs des potentiels de la charge 
zéro des métaux peuvent aussi être obtenues à l’aide de plusieurs 
autres méthodes. L’une d'elles s'inspire du fait que dans certaines 
conditions la valeur zéro du potentiel électrocinétique correspond 
à la surface non chargée du métal. On identifie la valeur du potentiel 
d’électrode pour lequel la vitesse d’électrophorèse (ou d’électro- 
osmose) est nulle, à celle du potentiel de la surface non chargée. 
On met aussi à profit le phénomène de déviation d’un fil fin sous 
l’action d’un champ électrique. On identifie le potentiel de la surface 
non chargée à la valeur du potentiel du fil pour lequel le fil cesse 
de dévier. On peut encore obtenir une valeur approchée de ce poten- 
tiel à partir de données concernant l'influence des sels sur la cinéti- 
que du dégagement cathodique d'hydrogène. Une nouvelle méthode 
de détermination de ce potentiel a été proposée par Dériaguine, 
Kabanov et Birintseva (1960). Dans ce cas, on détermine la position 
de ce potentiel en mesurant les forces de répulsion qui apparaissent 
lorsqu'on approche deux fils métalliques polarisés identiquement 
{méthode des fils croisés). Le potentiel pour lequel la force de répulsion 
est minimale est considéré comme le potentiel de la surface non 
chargée. 

Une méthode intéressante a été mise au point par Hochstein. 
Le principe de la méthode consiste en ce qui suit. L’électrode, qui 
est en contact avec la solution, est fixée à un quartz piézo-électrique ; 
puis, à une fréquence et une vitesse déterminées, on impose à l’élec- 
trode un potentiel qui parcourt un domaine d’environ deux volts. 
L'amplitude des variations du potentiel reste inchangée, quelle 
que soit la valeur moyenne de celui-ci. À l’interface électrode-solu- 
tion apparaissent alors des oscillations de tension superficielle, enre- 
gistrables par le quartz piézo-électrique. Comme on peut le voir sur 
les courbes électrocapillaires, une amplitude constante des oscilla- 
tions du potentiel provoque des oscillations de tension superficielle 
de différentes amplitudes. De plus, à mesure que le potentiel de l’élec- 
trode s'approche du maximum de la courbe électrocapillaire où la 
tension superficielle ne dépend presque pas du potentiel (pour des 
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variations suffisamment petites de celui-ci), les oscillations de ten- 
sion superficielle diminuent sensiblement. Le minimum de la courbe 
amplitude de la tension superficielle-potentiel (pour une amplitude 
donnée de celui-ci) doit pour cette raison correspondre au potentiel de: 
la charge zéro de l’électrode. Les données expérimentales obtenues par 
Hochstein confirment cette supposition. 

Les valeurs des potentiels de la surface non chargée, déterminées 
dans des solutions aqueuses par les méthodes décrites et aussi par 
quelques autres méthodes, sont mentionnées au Tableau 40. Pour 
l’emploi de ces tables de valeurs, il faut se rappeler que la précision: 
atteinte dépend dans une large mesure de la méthode employée 
pour déterminer les points de charge zéro. Les résultats les plus précis 
ont été obtenus par les méthodes de l’électromètre capillaire et de 
l’électrode à gouttes de mercure. Les points de charge zéro des métaux 
(excepté du mercure) trouvés au moyen des différentes méthodes 
coïncident entre eux à 0,1 V près dans le meilleur des cas. 

On a rassemblé dans le Tableau 41 les valeurs de points de charge 
zéro dans les chlorures fondus, obtenues par Karpatchev, Oukché, 
Délimarski et leurs collaborateurs. 

Faute d’une échelle unique pour les potentiels d’électrode, 
valable pour les solutions aqueuses et les sels fondus, il est impossible 
de comparer directement les points de charge zéro en solution et en 
sels fondus. Il est néanmoins possible de les comparer si l’on postule 
que pour un métal quelconque le point de charge zéro en solution 
et en sels fondus possède la même valeur. La comparaison a donc été 
effectuée sur la base de l’hypothèse de l’égalité des points de charge 
zéro du mercure en solution et en sels fondus. Le mercure a été 
choisi parce qu'il est liquide aussi bien au contact des solutions 
aqueuses qu’au contact des sels fondus. D'autre part, son point 
de charge zéro en solution aqueuse a été déterminé avec la plus grande 
précision. Si l’on considère maintenant l’ensemble des données 
expérimentales, il apparaît que les points de charge zéro en chlorures. 
fondus, mesurés à 700 °C par rapport à une électrode de référence 
Pb|PbCI, (2,5 % en masse) | KCI, NaCl (1 : 1), diffèrent de leur 
valeur correspondante en solutions aqueuses de —0,1 V environ. 
Selon Délimarski, pour effectuer la conversion des points de charge 
zéro, mesurés en sels fondus par rapport à une électrode d’argent, en 
leurs équivalents en solution aqueuse, rapportés à l’électrode nor- 
male (standard) à hydrogène, il faut ajouter 0,6 V. Aïnsi, les points 
de charge zéro des métaux dans l’eau et dans les sels fondus, c.-à-d. 
dans deux solvants différents, diffèrent d’une certaine constante. 


Calcul théorique des points de charge zéro. Pour tous les métaux 
(excepté le mercure) on n’est pas suffisamment sûr du fait que les 
valeurs mentionnées au Tableau 40 sont effectivement les points 
de charge zéro des métaux correspondants, et non des potentiels de la 
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Tableau 40 


Valeurs expérimentales des points de charge zéro de quelques métaux 
dans les solutions aqueuses 


(dans l’échelle d'hydrogène) 


Métal Solution Enr V 

Ag 0,1 N KCI —0,80 
Ag 0,002 N AgNO; —0,70 
Ag 1 N KNO; + AgNO, dilué —0,02 
Ag 1 N KNO; + AgNO, dilué +0,05 
Al 0,01 N KCI —0,52 
Au 0,1 N KCI —0 ,1 
Au Solutions diluées d'électrolytes +0,05 
Bi 0,01 N KCI+0,01 N H,S0, —9,40 
Bi 0,01 N HCI —0,36 
C (graphite) 0,05 N NaCl —0,07 
C (charbon ac- 

tivé) 1 N Na,S0,+1 N H,S0, —0,03 

0,005 N KCI —0,89 
Cd Solutions diluées d’électrolytes —0,71 
Co H,S0,, Na,S0, + NaOH —0,3 à —0,5 
pH 1 à 6 

Cr 0,01 N NaOH —0,45 
Cu Solutions acidifiées de sels —0 ,26 
Cu 0,01 N KCI +0,07 
Fe 0,001 N H,S0, —0,37 
Fe Solutions d'acides +0,00 
Ga 4 N KCI+0,01 N HCI —0,97 
Ga 4 N KCI1+0,1 N HCI —0,62 
Hg Solutions diluées d’électrolytes —0,19+0,003 
Na (Hg) 

1 atome-g de 

Na par 11 

d'amalgame | 0,1 N LiCi+0,1 N NaOH —1 ,9 
Ni 0,001 N H,S0, —0,06 
Ni H,S04, Na,SO, + NaOH (pH 1 à 6) +0,2 à +0,35 
Pb 0,01 N HCI —0,75 
Pb 1 N Na, SO, —0,56 
Pt 0,001 N H,S0, 0,2 
Pt 1 N NaSO, 0,28 
Sb 14 N NaSO, —0,20 
Sb 0,002 N NaF —0 ,14 
Sn 0,01 N KCI —0, 38 
Sn 0,1 N Na,S0,, 0,01 N H,S0, —0,24 
T1 1 N HBr —0,85 
T1 0,001 N KCI —0,78 
TI 0,1 N Na,SO, —0 ,68 
Zn 1 N Na, SO, —0,62 


Remarques. 19 Les valeurs mentionnées de en ne peuvent être appelées points de 
charge zéro que par convention ; dans la majorité écrasante des cas, elles correspon- 
dent aux potentiels de la surface non chargée Eg==0 


29 Dans le Tableau ne figurent pas les valeurs de En qui sont manifestement 
à rejeter. 
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Tableau 4P 
Valeurs expérimentales des points de charge zéro en sels fondus 


Métal Mélange de sels fondus t, °C Méthode Enr V 

Ag* Eutectique KCI-+ LiCI 550 | Electromètre capillaire —0,50 
Ag* KCI+ NaCl (1 : 1) 700 | Capacité différentielle —0,49 
Ag*#* | KCI— NaCl (1: 1) 700 | Idem | —0,80 
Al* Eutectique KCI- LiCI 750 | Electromètre capillaire —0,50 
AT KCI1+ NaCL (1 : 1) 700 | Capacité différentielle —41,09 
Be** | KCI<+NaCI (1 : 1) 700 | Idem. ; —1,66 
Bi* Eutectique KCI1—+ LiClI 450 | Electromètre capillaire —0, 50: 
Bi* KCI<+ NaCI (1 : 1) 700 | Idem < —0,32 
Bi* KCI<+NaCI (1:1) 700 | Capacité différentielle —0,29 
C* KCI1+ NaCI (1 : 1) 700 | Idem +0,60 
Cd* Eutectique KCI-+ LiCI 450 | Electromètre capillaire —0,83 
Cat KCI+ NaCI (1: 1) 700 | Capacité différentielle —0,80 
Co** | KCI-+ NaCI (1:1) 700 | Idem —0,90 
Cr** | KCI+NaCl g : 1) 700 | Idem —1,14 
Cu** | KCI<+ NaCI (1: 1) 700 | Idem —0,99 
Fe** | KCI1<+ NaCl (1 :1) 700 | Idem —0,98 
Ga* Eutectique KCI+LiCl 450 | Electromètre capillaire 0,60 
Ga* KCI+ LiCI (1:1} 700 | Capacité différentielle —0,65 
Hg* Eutectique KC1<+ LiCI 420 | Electromètre capillaire —0,30 
In* Eutectique KCI1“+ LiCI] &50 | Idem —0,72 
In* KCI<+ NaCI (1 : 1) 700 | Capacité différentielle —0,82 
Mn** | KCI<+ NaCl (1:1) 700 | Idem =—4,70 
Mo* KC1+ NaCl (1 : 1) 700 | Idem —0,50 
Ni** | KCI<NaCI (1:1) 700 | Capacité différentielle —0,74 
Pb* Eutectique KC1+ LiCI 450 | Electromètre capillaire —0,67 
Pb* KCI1<+ NaCl (1 : 1) 700 | Idem —0,55 
Pb* KCI1<+ NaCl (1 : 1) 700 | Capacité différentielle —0,55 
Pt* KCI+ NaCI (1 : 1) 700 | Idem | +0,20 
Sb* Eutectique KCI+ LiCI 750 | Electromètre capillaire —0,10 
Sb* KCI+ NaCI (1 : 1) 700 | Idem . —0,17 
Sb* KCI+ NaCl (1 : 1) 700 | Capacité différentielle 0,17 
Sn* Eutectique KC1+ LiCI 450 | Electromètre capillaire —0,53 
Sn* KCI+ NaCI (1 :1) 700 | Idem —0,32 
Sn* KC1+ NaCI (1 : 1) 700 | Capacité. différentielle —0,30 
Ta** | KCI+ NaCI (1 : 1) 700 | Jdem —0,55 
Ti** | KCI+ NaCI (41 : 1) 700 | Idem —1,35 
T1 Eutectique KC1- LiCl 420 | Electromètre capillaire —0,84 
T1* KCI1+ NaCI (1 : 1) 700 | Idem —0,87 
TI* KCI+ NaCI (1 : 1) 700 | Capacité différentielle —0,87 
Zn* Eutectique KCI1-<+ LiCI 450 | Electromètre capillaire —0,75 
Zrt*# | KCI+ NaCl (1:1) 700 | Capacité différentielle —1,16 


Références. * Les potentiels sont mesurés par rapport à une électrode de référence 
Pb { PHCI, (2,5% en masse) | KCI, NaCI (1 : 1). | re a 

++ Les potentiels: sont mesurés par rapport à une ‘électrode de référente 
Ag | AgCI (10% en masse) | KCI, NaCI (1 : 4). à (ES f 
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surface non chargée. Cette incertitude est liée au fait que des ions, 
ne manifestant pas de tensio-activité à l’interface mercure-eau, 
sont susceptibles de s’adsorber spécifiquement à la surface d’autres 
métaux. C’est pourquoi des électrolytes pour lesquels avec l’électrode 
de mercure sont respectées les conditions permettant d’obtenir un 
potentiel de la surface non chargée coïncidant avec le potentiel de 
charge zéro du mercure (ou très proche de celui-ci) dans un solvant 
donné, peuvent s'avérer tensio-actifs pour d’autres métaux et les 
potentiels de la surface non chargée déterminés expérimentalement 
seront différents des points de charge zéro. De plus, comme onle 
voit dans le Tableau 40, les mesures ont été très souvent effectuées 
dans des solutions de concentrations assez élevées et contenant des 
ions tensio-actifs, même dans le cas du mercure. De nos jours, on 
manque de données expérimentales suffisamment sûres, en ce qui con- 
cerne les potentiels de charge zéro de la grande majorité des métaux. 
Pour toutes les raisons qui précèdent, il est très intéressant d’essayer 
de calculer les points de charge zéro des métaux. Les bases d'un tel 
calcul ont été jetées par Froumkine. Il a supposé que la différence 
des points de charge zéro de deux métaux doit être à peu près égale 
à la différence de leurs potentiels Volta: 
[of — of 


1EN — 2EN = 2 ee (10.64} 


L'équati :n (10.64) a été vérifiée qualitativement par les travaux 
expérimentaux de Karpatchev et de ses collaborateurs, travaux qui 
avaient pour objet les points de charge zéro des métaux fondus. 
Toutes les méthodes de calcul des points de charge zéro proposées 
(Vassénine, Antropov, Delahay et Rüetschi, Levin, Novakovski et 
Oukché, parmi d’autres) utilisent directement ou indirectement 
l’équation (10.64). Froumkine a souligné le caractère approché de 
cette équation et a énoncé une série de considérations sur les causes 
possibles d’un écart à la relation linéaire entre les points de charge 
zéro et les potentiels de contact. Les conditions de validité de l’équa- 
tion (10.64) ont été examinées par Parsons et Antropov. Jl est impos- 
sible de donner un fondement théorique à la nécessité de respecter 
ces conditions; pour cette raison, la validité de l'équation (10.64} 
ainsi que celle des méthodes proposées pour le calcul des points de 
charge zéro ne peuvent être confirmées ou infirmées que par l’expé- 
rience. 
On peut transformer l'équation (10.64) après l’avoir résolue 
par rapport au point de charge zéro du métal 7: 
®Ÿ —@5 | 
EN = 2EN + —— 7 ——"* (10.65) 
Pour. faire le calcul d’après l'équation (10.65), il faut choisir un 
métal 2 étalon, le meilleur étant le mercure puisque c’est pour lui 
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que la valeur du travail d'extraction électronique et le point de 
charge zéro sont connus avec l’incertitude la plus faible; ils sont 
respectivement de 4,52 eV et —0,19 V. 

La substitution de ces valeurs de ,e , et de w5 dans (10.65) donne 


men = —4,52— 0,19 4,71 & 4,7, (10.66) 


L'équation (10.66) permet de calculer le point de charge zéro de tout 
métai dont on connaît le travail d’extraction électronique. La pré- 
cision du calcul dépend, outre le bien-fondé des hypothèses de départ, 
de la précision de la mesure du travail d'extraction. La relation 


10 |- 


Fig. 38. Relation entre les points de charge zéro ex de métaux et les travau 
d'extraction électronique o®-: 


—+— points de charge zéro dans les solutions; —x— points de charge zéro dans les masses 
fondues, calculés en admettant que pour le mercure 


EN (solution) — ÊN (masse fondue) = —0,2V 


correspondant à l'équation (10.66) est représentée graphiquement 
par la figure 38 qui fait ressortir que la déviation des points expé- 
rimentaux par rapport à la droite théorique ne dépasse pas, dans Ja 
majorité des cas, l’erreur expérimentale. Ainsi, les points de charge 
zéro peuvent être calculés à partir de l’équation (10.66) avec une pré- 
cision proche de celle que donne la plupart des mesures directes 
(40,1 V). 

Antropov a introduit la notion de point théorique de charge zéro 


métal-solvant M/LEY qui est défini comme étant le cas particulier 
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du potentiel d'équilibre métal-solution, où les charges des surfaces 
libres du métal et de la solution sont égales entre elles et, par consé- 
quent, où leurs potentiels externes 4m et 11 sont identiques: 


LP = Vu ler - (10.67) 


Dans ces conditions, de l'équation générale du potentiel d’élec- 
trode équilibré dans l'échelle d'hydrogène, 


mes (2og + — ou +70 + Du, — zu), (10.68) 


où @ — le ue d'extraction électronique 
Du, — l'énergie de dissociation 

Iu+ — l'énergie d'’ionisation de l'hydrogène, 
il découle que 


1 _ 
M/LEN = ©F (zoÿ +zAËC) —2Fy5—<+ Du, — zTu+) . (10.69) 


L'énergie de dissociation de la molécule d'hydrogène et l’énergie 
d’ionisation de ses atomes ne dépendent ni de la nature du métal 
ni de celle du solvant et sont de 4,22 et 13,60 eV respectivement. 
On a donc 


meet = (aoû + 24e) — 2Fxn — 15,71). (10.70) 


On déduit de l’équation (10.70) que la différence entre les points 
de charge zéro de deux métaux M, et M, dans le même solvant L, 
c.-à-d. la grandeur 


| 
M,/LEN —M,/LEN = (OY — dy )= AY; (10.71) 


est égale à la différence des travaux d'extraction électronique de 
ces métaux et ne dépend pas de la nature du solvant. L’équation 
(10.71) coïncide avec la formule de Froumkine (10.64) qui de cette 
façon est relative aux points de charge zéro et non aux potentiels 
de la surface non chargée, et est justifiée soit pour fm = Yrley, 


soit pour lJŸm — YLfey = const. De (10.70) on peut également 


déduire que le point de chaïge zéro d’un métal M dans deux solvants 
L; et L, ne dépend pas de ” nature du métal. En effet, 


M/L,ËN — M/L,EN = (AR — AL) = AŸL,1:9 (10.72) 


c.-à-d. que la différence des points de chärge zéro d° un. même métal 
ne deux solvants be ds au potentiel Volta entre ces deux sol- 
vants. 

À cause du manque de données expérimentales, le calcul des points 
de charge zéro à l’aide de l’équation (10.70) ne peut être effectué 
que pour les solutions aqueuses. Dans ce cas, en accord avec Izmaïlov, 


21—0232 
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ainsi qu'avec Conway, AE — 258 kcal/ion-g ou 11,19 eV/ion-g 


et partant 
{ - , 
M/HOEY = -7 OM — {H,0 — 4,02. (10.73) 
La valeur du potentiel de surface à l’interface eau-air se chiffre, sur 
la base des données indirectes d’Izmaïlov, à 0,17 V; selon Froum- 
kine, elle doit être située entre 0,1 et 0,2 V, en fait plus proche de 
0,2 V. Si l’on utilise la valeur donnée par [zmaïlov, c.-à-d. Xx,0 — 


= 0,17 V, on aura: 
e— e” 


m,0Et = 0% —4,52—0,17= 2 4,69 4,7, (10.74) 


ce qui coincide avec l'équation (10.66). 

À l'heure actuelle, on n’est pas suffisamment certain que les 
points de charge zéro calculables théoriquement sur la base de l’hy- 
pothèse (10.69) correspondent, par leur sens physique et leur valeur 


Tableau 42 


Comparaison des valeurs expérimentales les plus probables des points de 

charge zéro des métaux en solution aqueuse et en sels fondus (convertis en 

leurs équivalents en solution aqueuse et exprimés dans l’échelle d'hydrogène), 
avec les points de charge zéro. calculés d’après l’équation (10.74) 


Valeurs expérimentales 


VOS exe | Spnointe de charge 


mentales de ex Valeurs calculées] valeurs de 6°” 


Métal [les plus certaines| 2270 #n €n sels fondus de en selon |utilisées pour le 
DORE CEE CR Di are Antropov (1965)| calcul de 87, 
(1936-1969) 
Ag —0,44 —0,3 à —0,4 —0,4 —4,3 
AÏ —_0:52 04 à —1,0 0 42 
ee me re à —0,73 —0,7 4,0 
5 =? 0 203 44 
Cu +009 0 4 —_0,20 45 
Fe 0/35 04 0/40 43 
Fe . +0,00 4,7 
Ga —0,69 —0,5 à —0,55 —0,60 4,1 
Hg —0,19 —0,20 —0,18 4,92 
In 0/65 _0!6 à —0,7 _0!70 40 
Ni —_0:30 012 0,20 45 
Pb —0,62. —0,45 à —0,50 —0,70 &,0 
Pt +002 +010 0/20 49 
Sb —0,14 H0,0 à —0,1 —0,10 4,0 
Sn —0,4 02 à —0,4 —0’4 4,3 
Ti 1,05 0275 0270 40 
TI 0 0:80 080 3/9 
Zn —0,63 —0,65 —0,50 4,2 
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numérique, aux pcints de charge zéro expérimentaux *. Néanmoins, 
le fait que les équations (10.66) et (10.71) dans lesquelles différentes 
données numériques de départ ont été utilisées, soient identiques, 
peut difficilement être considéré comme un hasard. L'’équation 
(10.72) incite à conclure que la différence des points de charge zéro 
ne dépend pas de la nature du solvant, ce qui est en accord avec les 
données obtenues jusqu’à présent sur les points de charge zéro en solu- 
tion aqueuse et en sels fondus. Il convient enfin de remarquer que 
l'équation (10.70) peut être utilisée pour déterminer la valeur du 
potentiel de surface %, et en particulier la valeur de y,,,, qui, comme 


on l’obtient en substituant les valeurs de & , et de wf” pour le mer- 
cure dans l'équation (10.73), doit être égale à 0,19 V. Cette valeur 
de Yx.o S’écarte peu de la valeur la plus probable du potentiel de 
surface à l'interface eau-vide, trouvée par d’autres méthodes. 

La comparaison des valeurs expérimentales les plus sûres des 
points de charge zéro avec les valeurs calculées est donnée au Ta- 
bleau 42, où sont également portés les points de charge zéro en sels 
fondus, corrigés pour être comparables à ceux de l’eau. Il découle 
du Tableau 42 que l'écart entre les valeurs calculées et les valeurs 
expérimentales ne dépasse habituellement pas 0,1 V, chiffre qui 
est situé dans les limites des erreurs des mesures expérimentales 
de ex et @°. 


* La supposition |Pbm — YLle, revient à l'hypothèse qu'au point de 
charge zéro les potentiels de surface ne sont pas modifiés lors de la mise en con- 
tact des phases ou bien que leurs variations se compensent. L’équation (10.63) 
Se pour cette raison être considérée comme une première approximation seu- 
ement. 


CHAPITRE XI 


STRUCTURE DE LA DOUBLE COUCHE ÉLECTRIQUE 
À L’INTERFACE ÉLECTRODE-SOLUTION D’ÉLECTROLYTE 


Au cours de recherches sur les phénomènes électrocinétiques et 
‘électrocapillaires on a établi certains principes qui se justifient dans 
l'expérience. La théorie de la structure de la double couche électrique 
métal-électrolyte doit servir de base pour leur interprétation. Ces 
mêmes données expérimentales peuvent servir de critère de validité 
quand il s’agit de vérifier un concept quelconque relatif à la struc- 
ture de la double couche électrique. Les résultats les plus importants, 
obtenus lors de l’étude des phénomènes électrocinétiques et électro- 
capillaires, peuvent être résumés de la manière suivante. 

19 Outre la différence de potentiel totale apparaissant à l’inter- 
face métal-électrolyte gmr, et entrant, à titre de terme dépendant de 
da concentration, dans la valeur du potentiel d'’électrode emwr, il 
existe le potentiel électrocinétique (ou potentiel Ê) qui ne coïncide 
pas avec la différence de potentiel totale. 

Le potentiel & est normalement inférieur en valeur absolue au 
potentiel gr et au potentiel emx et la relation entre le potentiel Ë 
et la composition de la solution s'avère plus complexe. Au fur et 
à mesure qu'augmente la concentration de l’électrolyte, le potentiel Ë 
va décroissant dans la majorité des cas et tend vers zéro (à moins que 
la solution ne contienne des ions tensio-actifs). Une modification 
de la concentration de la solution est susceptible de provoquer le 
changement de signe du potentiel &, bien que le signe du potentiel & 
reste le même. Ce changement de signe du potentiel & et le recharge- 
ment de la surface de métal qui lui correspond sont observés en pré- 
sence d'ions tensio-actifs et polyvalents. 

20 La capacité différentielle, calculée à partir des courbes électro- 
capillaires ou mesurée directement, dépend du potentiel d’électrode. 
Elle a une valeur minimale dans le domaine des potentiels voisins du 
potentiel de la surface non chargée du mercure dans une solution 
donnée. Pour les solutions ne contenant pas de corps tensio-actifs, 
la valeur de la capacité correspondant au maximum de la courbe 
électrocapillaire décroît régulièrement au fur et à mesure de la dilu- 
tion de la solution. Sur la branche négative (descendante) de la courbe 
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électrocapillaire la capacité est généralement moindre que sur la 
branche positive (ascendante), et dans les solutions de nombreux 
électrolytes elle varie peu avec la valeur du potentiel, étant comprise. 
entre 145 et 30 uF/cm°. 

Plusieurs tentatives ont été faites en vue d'élaborer des théories 
conformes à la réalité sur la structure de la double couche électrique 
à l'interface métal-solution, celles d’entre elles qui méritent le 
plus d’être retenues, sont envisagées ci-dessous. 


11.1. Théorie de la double couche simulant 
le condensateur plan 


La première théorie quantitative de la structure de la double 
couche électrique à l'interface métal-solution est habituellement 
attribuée à Helmholtz. Selon lui (1853), la double couche électrique 
peut être assimilée au condensateur plan, dont l’une des armatures 
coïncide avec le plan passant par les charges de surface dans le métal, 


ART 


—> > = _— 


a) b) 
Fig. 39. Modèle de la double couche électrique d’après Helmholtz : 


a — tableau moléculaire ; b — variation du potentiel avec la distance entre la surface métal- 
iique et l’intérieur de la solution 


et l’autre, avec le plan passant par les centres de la pesanteur des 
charges des ions présents en solution mais attirés par les forces élec- 
trostatiques vers la surface du métal (fig. 39). L’épaisseur / de la 
double couche (c.-à-d. la distance entre les armatures du condensa- 
teur) est posée égale au rayon ionique r;. Selon la loi d’électroneutra- 
lité, valable aussi pour les interfaces, le nombre des ions attirés 
vers la surface du métal doit être tel que les charges de ces ions vien- 
nent compenser les charges superficielles du métal, soit 


gM — — 1; (11.1) 
si gm et gr sont les charges superficielles spécifiques (ou les densités 
de charge) du côté métal et du côté solution. 
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Il découle de l'équation connue pour le condensateur plan que la 
densité de charge sera directement proportionnelle à la différence 
de potentiel entre le métal et la solution, due à la double couche 
ionique : 

q = C£eru(a) (11.2) 


où C est la capacité de la double couche électrique. 

La simulation de la double couche électrique répondant à ces 
conceptions simplificatrices fournit deux valeurs possibles du poten- 
tiel 6. Si l’on suppose que toutes les charges présentes dans la solu- 
tion peuvent se déplacer conjointement avec le liquide ou, en cas 
de déplacement d’un solide par rapport au liquide, ne pas être entraï- 
nées par le solide, le potentiel & coïncidera avec le potentiel € et sa 
variation avec la concentration de l’électrolyte obéira à l’équation 
de Nernst. Si, au contraire, les charges présentes dans une solution 
où il y a déplacement relatif d’un liquide et d’un solide, ne sont 
liées qu’à ce dernier et se déplacent conjointement avec celui-ci, 
le potentiel & sera toujours égal à zéro. Aucune de ces conséquences 
découlant de la théorie de Helmholtz n’est en accord ni avec la rela- 
tion établie par voie expérimentale entre le potentiel e (ou £gmr) 
et le potentiel &, ni avec la relation, elle aussi expérimentale, entre 
le potentiel 6 et la concentration (si l’on fait abstraction de ce que 
le potentiel & peut être égal à zéro dans des solutions très concentrées 
d’électrolytes et pour une composition bien déterminée de la solu- 
tion, correspondant au point isoélectrique). La théorie de Helm- 
holtz n’explique pas non plus les causes de la modification de la 
charge à la surface du métal pour une valeur donnée du potentiel &, 
phénomène observé en présence de corps tensio-actifs. En revanche, la 
théorie de la double couche simulant le condensateur plan permet 
d'obtenir des valeurs des capacités de la double couche qui s’accor- 
dent avec l’expérience, et en cas d'utilisation des valeurs expérimen- 
tales des capacités, une épaisseur de la double couche électrique qui 
soit plausible du point de vue physique. Pour une double couche 
dont les propriétés correspondent au condensateur plan on peut 
écrire 


D 
1 = ZT ELM() (11.3) 
où | 
D 


D étant égale à la constante diélectrique du milieu remplissant l’es- 
pace entre les armatures du condensateur. 

Dans les solutions ne contenant point de corps tensio-actifs la 
capacité de l’électrode à mercure sur la branche négative (descen- 
dante) de la courbe électrocapillaire se chiffre en moyenne à 20 uF/cm°. 
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Etant donné que 


.3.109 
{ faraday = 4 coulomb:-3:10 _ 


1 
4 volt 205 


— 9.101 unités électrostatiques (u.é.s) de capacité 


on àa 1 uF = 1-10 $ F — 9.105 u.é.s. et partant 
l 1 nee. 
Dao 0,4.107"8 cm. 

Si l’on suppose que le solvant dans la double couche est à un état 
proche de la saturation diélectrique, la constante diélectrique pourra 
être considérée comme comprise entre 2 et ». L’épaisseur de la double 
couche sera alors de l’ordre de {0-8 cm, ce qui correspond aux valeurs 
habituelles des rayons ioniques. De même, le remplacement de 
dans l'équation (11.4) par la valeur du rayon ionique (27-108 cm), 
à condition que D soit comprise entre 2 et », fournit des valeurs de la 
capacité de la double couche coïncidant avec les données expérimen- 
tales. Il n’est toutefois pas possible d'expliquer à l’aide de l’équation 
(11.3) la variation de capacité en fonction du potentiel et de la con- 
centration des ions dans la solution, variation que l’on observe dans 
l'expérience. La théorie de Helmholtz n’est donc pas en mesure 
d'interpréter d’une manière satisfaisante les lois principales régis- 
sant la structure de la double couche et se manifestant dans les condi- 
tions d'expérience ; aussi ne saurait-on la considérer comme une théo- 
rie parfaite. Elle n’en conduit pas moins dans certains cas, surtout 
dans le domaine des solutions concentrées d’électrolytes, à des conclu- 
sions s’accordant avec l’expérience et, par voie de conséquence, elle 
donne dans une certaine mesure une représentation fidèle de la 
structure de la double couche électrique. 


11.2. Théorie de la double couche diffuse 


La théorie de Helmholtz ne prend pas en considération que les 
propriétés de la double couche électrique varient avec la concen- 
tration de l’électrolyte et avec la température de ce dernier. Gouy 
(1910) et Chapman (1913) ont essayé de remédier à ces inconvénients 
et de mettre la densité de charge dans la double couche en rapport 
avec la composition de la solution. [ls ont fait remarquer que l’hypo- 
thèse d’une disposition rigoureusement fixe des ions dans la double 
couche, adoptée dans la théorie de la double couche simulant le 
condensateur plan, est impossible en réalité, car, en plus des forces 
électrostatiques qui s’exercent entre le métal et les ions, ces derniers 
doivent subir l’action des forces d’agitation moléculaire thermique. 
La superposition de ces deux forces fait que les ions présents en solu- 
tion doivent se répartir, par rapport à la surface du métal, de la 
manière propre aux phénomènes de diffusion, c.-à-d. avec une densité 
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de charge volumique décroissant au fur et à mesure que s’éloigne 
la surface, comme c’est le cas de l’atmosphère aérienne dont la den- 
sité décroît avec la hauteur. La structure de la double couche électri- 
que étant telle, on ne saurait plus recourir à la formule valable pour 
le condensateur plan en vue d'exprimer le rapport entre le potentiel 
et la densité de charge. En vertu de la loi d’électroneutralité, on 
peut écrire 
QM — —Q1. 

Si l’on veut définir la grandeur gx, en tant que fonction du potentiel, 
il sera nécessaire d'adopter certaines hypothèses au sujet du prin- 
Cipe de variation de cette grandeur avec la distance qui sépare l’ion 


; 


b) 
Fig. 40. Modèle de la double couche électrique d’après Gouy-Chapman : 


a — tableau moléculaire ; b — variation du potentiel avec la distance entre la surface métal- 
lique et l’intérieur de la solution 


de l’électrode. Gouy et Chapman considèrent que les ions peuvent 
être considérés comme des points matériels qui n’ont pas de volume 
propre mais possèdent une certaine charge, et que la répartition, 
sous l’effet d’un champ, d’une charge distribuée de façon uniforme 
à la surface de l’électrode obéit à la formule de Boltzmann (fig. 40). 
La grandeur gx est alors déterminée par addition de toutes les charges 
excédentaires des ions (des ions positifs dans le cas d’une surface 
de métal chargée négativement, et des ions négatifs s’il s’agit d’une 
charge positive de cette dernière) présents dans une. colonne de 
liquide perpendiculaire à la surface de l’électrode et ayant une aire 
de section de {1 cm°. 

La valeur de la charge superficielle spécifique du côté solution 
est également définie comme la densité de charge de l’atmosphère 
ionique, fournie par le calcul du coefficient d’activité des ions selon 
la première approximation de la théorie de Debye-Hückel *. Dans 


* Les travaux de Gouy et RE ont été publiés plus tôt et ont grande- 
ment contribué à l’élaboration de la théorie de Debye-Hückel. 
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les deux cas, les équations originelles sont celles de Boltzmann et de: 
Poisson. La détermination ne requiert qu’une seule coordonnée,. 
à savoir la distance séparant le sein de la solution et la surface de- 
de l’électrode. L’équation de Poisson (2.31) se simplifiera dans ce- 


A 


cas particulier et aboutira à 


: d? 4 
hp = À (14,5). 


de sorte que l’on peut écrire pour gx 


—— , FELMt FEL Mt) 
QL O7 ! 


L'équation (11.6) se rapporte à un électrolyte binaire 1-1 totalement 
dissocié (œ — 1, c; — c_ —= c), conforme aux lois valables pour les- 
systèmes gazeux parfaits. 

Dans la théorie de la double couche diffuse ne figure pas la no- 
tion de potentiel & et la valeur de celui-ci n’entre pas directement. 
dans l’équation (11.6). Néanmoins, cette théorie s'accorde mieux 
que la théorie de Helmholtz avec les principes établis au cours de: 
l'étude des phénomènes électrocinétiques. En effet, si l’on suppose 
qu’à partir d’une certaine distance, par exemple la distance L,, 
les ions ne sont plus fortement liés à la surface de l’électrode lors: 
du déplacement relatif des phases solide et liquide, on pourra identi- 
fier au potentiel & le potentiel correspondant à cette distance (v. 
fig. 40). Selon la théorie de Gouy-Chapman, et comme il découle: 
aussi de l’analyse des phénomènes électrocinétiques, le potentiel &. 
est bel et bien différent tant de la différence de potentiel totale gmr 
que du potentiel d’électrode &; en plus, Ê << gmr. Si la concentra- 
tion de la solution augmente, on observe simultanément un accrois- 
sement de la densité de charge gr. Les forces d'attraction entre la 
surface de métal et les ions ayant des charges de signe contraire 
vont alors croissant, tandis que le degré de diffusion et le potentiel & 
diminuent, ce qui est en parfait accord avec les données expérimen- 
tales. La théorie de Gouy-Chapman n'explique pas pour autant. 
certains faits expérimentaux tels que le changement de signe du 
potentiel & et le rechargement de la surface de métal avec la varia- 
tion de composition de la solution. Selon cette théorie, le signe du 
potentiel & doit toujours être le même que celui de la différence de 
potentiel totale à l'interface métal-solution. 

Si l’on veut obtenir la valeur de la capacité de la double couche, 
il est nécessaire de différentier les deux membres de l’équation (11.6) 
par rapport au potentiel gmrç) qui peut être remplacé, avec une 
certaine approximation, par le potentiel d’électrode dans l’échelle: 
réduite. 


(11.6): 
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La figure 41 confronte une courbe expérimentale obtenue par 
Grahame et représentant la variation de capacité de la double couche 
avec le potentiel @ pour une électrode à mercure plongée dans une 
solution aqueuse 0,001 N de NaF et une courbe calculée pour cette 
même solution d’après l'équation (11.6) après la dérivation de cette 
dernière par rapport au potentiel ®. Ni l’allure de la courbe théori- 
que, ni les valeurs absolues des capacités ne coïncident avec les 
données expérimentales *. La divergence devient encore plus nette 


C, mF-cm 2 


+08 +04 O0 -04 -08 -L2 -L6 
p,V 


Fig. 41. Confrontation des courbes expérimentale (a) et théorique (b) de capacité 
différentielle (d’après Gouy-Chapman) pour NaF 0,001 N 


s’il s’agit de solutions concentrées. Les valeurs calculées des capaci- 
tés sont plusieurs fois supérieures aux valeurs expérimentales. 
‘C'est ainsi que les valeurs expérimentales de la capacité pour des 
solutions normales de NaF et de KCI, valeurs correspondant au 
maximum de la courbe électrocapillaire, se chiffrent à 25,7 et 
39,0 uF/cm° respectivement, alors que le calcul fournit 228,0 F/cm°. 
‘Une telle divergence est due au fait que la théorie de Gouy-Chap- 
man fait abstraction du volume propre des ions qui sont identifiés 
aux points matériels ne possédant que des charges. La conséquence 
‘en est que rien n’empêche les ions, dans le modèle adopté, de s’ap- 
‘procher aussi près que possible de la surface de métal. Une partie 


* Quelques coïncidences sont observées au voisinage du potentiel corres- 
pondant au maximum de la courbe électrocapillaire où la double couche, en 
raison de la faible charge du métal, doit présenter le caractère diffus le plus pro- 
moncé. 


CH. XI. STRUCTURE DE LA DOUBLE COUCHE 331 


de la double couche présente dans la solution peut se localiser, mal- 
gré son caractère diffus, dans une couche très mince dont l’épaisseur 
est nettement inférieure au rayon ionique. Il ressort de l'équation 
(11.4) que la capacité est inversement proportionnelle à l'épaisseur 
de la double couche. La possibilité de contraction de la couche dif- 
fuse jusqu’à une épaisseur moindre que les rayons ioniques explique 
les valeurs exagérées de la capacité. De cette manière, la théorie 
de Gouy-Chapman, quoique expliquant les phénomènes électrociné- 
tiques mieux que ne le fait la théorie de Helmholtz, se montre 
moins satisfaisante du point de vue de sa mise en œuvre pour les 
calculs de précision de la capacité de la double couche. 


11.3. Théorie de l’adsorption de la double couche 


La théorie de Gouy-Chapman se justifie avec un maximum d'’effi- 
cacité là où la théorie de Helmholtz s'avère inapplicable, et vice 
versa, cette dernière donne la meilleure convergence avec l'expérience 
dans les cas où la première fournit des résultats erronés. Il s'ensuit 
que la structure de la double couche électrique devra être traduite 
avec le plus de fidélité par une sorte de combinaison des modèles 
proposés par Helmholtz, d'une part, et par Gouy et Chapman, 
d'autre part. Cette hypothèse a été énoncée par Stern (1924), elle 
est à la base de sa théorie de l’adsorption de la double couche électri- 
que. Stern supposa qu'une certaine partie des ions sont retenus au 
voisinage de l’interface métal-électrolyte pour former une épais- 
seur de la double couche, à peu près égale au rayon moyen des ions 
donnés par l’électrolyte *. Les autres ions entrant dans la composi- 
tion de la double couche se répartissent de façon diffuse, la densité 
de leur charge diminuant progressivement. En ce qui concerne la 
partie diffuse de la double couche, Stern, de même que Gouy, 
a négligé la taille propre des ions. En outre, Stern a énoncé l’hypo- 
thèse que dans la partie dense de la double couche les ions sont rete- 
nus, non seulement par les forces électrostatiques, mais aussi par 
les forces d’adsorption spécifique, c.-à-d. grâce à des forces d’origine 
non coulombienne. C’est pourquoi dans les solutions contenant des 
ions tensio-actifs leur nombre dans la double couche de Helmholtz 
peut ne pas être équivalent à la charge de la surface de métal et 
dépasser cette charge d’une certaine quantité dépendant des pro- 
priétés des ions et de la charge du métal. Il faut donc, selon Stern, 
savoir distinguer deux modèles de la double couche électrique, dont 
l’un intéresse les solutions d’électrolytes tensio-actifs et l’autre se 


* [ci Stern développa l’idée émise par Debyÿe et Hückel dans la deuxième 
approximation de leur théorie. Ainsi, les progrès de la théorie des solutions ont 
contribué à leur tour à la mise au point de la théorie de la double couche élec- 
trique à l'interface électrode-électrolyte. 
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rapporte aux solutions contenant des ions à adsorption spécifique 
(fig. 42). 
Dans la théorie de l’adsorption l'égalité 
— M — QL 
reste valable, mais, à la différence des modèles envisagés, la densité 
de charge qu du côté solution est constituée de deux parties: la 


7 1 


b) 


Fig. 42. Modèle de la double couche électrique d’après Stern : 


tableau moléculaire (en haut) et variation du potentiel avec la distance qui sépare la région 
considérée et la surface métallique (en bas) pour les solutions d’électrolytes tensio-inactifs 
(a) et pour les solutions contenant des anions tensio-actifs (b) 


densité de charge dans la couche de Helmholtz gx et la densité de 
charge dans la couche diffuse ga 


QU = Qu += —Qm (11.7) 
La valeur de gx peut être déterminée d’après la formule 


D 
D nr (gwza —C); (11.8) 
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qui se distingue de l'équation (11.3) de la théorie de Helmholtz 
en ceci qu’au lieu de la différence de potentiel gmrç) elle comporte 
la chute de potentiel dans la partie dense de la double couche. 

Si l’on admet qu'à partir d’une distance r; les charges dans la 
double couche se répartissent de façon diffuse, on pourra écrire 
l'équation suivante pour la grandeur q: 

= I Pe _@ Tr), (11.9) 
À la différence de la théorie de Gouy-Chapman, la valeur de 
dans l’expression (11.9) dépend non de la différence de potentiel 
totale métal-solution mais de la partie de celui-ci qui revient à la 
chute de potentiel dans le domaine diffus de la double couche. Afin 
de pouvoir trouver la valeur de gx, Stern a supposé que l’énergie 
d’un ion à la surface de métal et en solution n'est point identique. 
Elle diffère d’une quantité qui se trouve composée du travail électri- 
que de transfert de l’ion du sein de la solution vers la couche de 
Helmholtz +F£ et de l’énergie d’adsorption de l’ion @. En avançant 
les considérations qui avaient été mises à profit lors de la déduction 
bien connue de l’isotherme d'adsorption de Langmuir, Stern a abouti 


D! 


à l'équation suivante: 


, (11.10) 


OÙ L'ax est le nombre maximal des ions susceptibles d’être adsorbés 
sur une unité de surface; ®._ et D, sont respectivement les énergies 
d’adsorption des anions et des cations de l’électrolyte. 

Après avoir réuni les expressions (11.8), (11.9) et (11.10), Stern 
a obtenu une équation générale (équation de Stern) pour le cas des 
électrolytes mono-monovalents : 


91 9H 
pes — ER 
D { 1 

Far (ro D = Fax (SE | + 

Re n? 1 + e FE 
7 | __FE 
EE Te (2 2RT _p 2RT ]. (11.11) 

—.— mm 
I 


La théorie de Stern permet de définir la valeur du potentiel © 
comme la chute de potentiel au-delà de la double couche de Helm- 
holtz, autrement dit comme la chute de potentiel dans la partie 
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diffuse de la double couche, où la forte liaison entre la surface de 
métal et les ions ne s’exerce plus *. Si l’on s’en tient à cette défi- 
nition, le potentiel © ne doit pas coïncider avec le potentiel gmxr(ça 
ni avec celui de Nernst, ce qui est effectivement observé dans l’expé- 
rience. Il ressort du modèle représenté par la figure 42 que dans les 
solutions d’électrolytes tensio-actifs le potentiel Ë, non seulement 
ne coïncide pas avec la différence de potentiel totale, mais peut avoir 
un signe contraire à cette dernière. De cette manière, la théorie de 
Stern a pu, à la différence des théories de Helmholtz et de Gouy- 
Chapman, expliquer le rechargement de la surface d’un solide et le- 
changement de signe du potentiel électrique, phénomènes observés 
dans l’expérience. 

Il découle de l'équation (11.11) qu’à c — 0 le second membre. 
de cette équation doit tendre vers zéro et partant 


ELMçye- 0 C 


c.-à-d. qu’à une concentration infiniment petite toutes les charges 
en solution sont réparties de façon diffuse et la structure de la double 
couche électrique est décrite par la théorie de Gouy-Chapman. Par 
contre, avec l’augmentation de la concentration le degré de diffu- 
sion diminue, puisque gx croît proportionnellement à la concentra- 
tion c en première puissance, et ga, proportionnellement à c!/?, 
c.-à-d. plus lentement que qu et, par conséquent, s’il s’agit des solu- 
tions concentrées, on peut négliger les grandeurs q4 et & en compa- 
raison de gx et gum: Dans les solutions concentrées la structure 
de la double couche électrique s'approche du modèle proposé par 
Helmholtz. Dans le domaine des concentrations moyennes, où & est. 
comparable à RT/F, la relation entre ce potentiel et la concentra- 
tion est exprimable par des équations approchées découlant de la 
formule de Stern: pour les valeurs positives de € 


t—B—#Ine, (11.12) 
et pour les valeurs négatives de Ë 
= B'+ Inc, (11:13) 


où B et B” peuvent être considérés comme des quantités à peu près 
constantes pour les conditions dans lesquelles la surface de métal 
ne change pas de signe de la charge. 


* L'équation (11.11) traduit l'hypothèse que seule la première couche ioni- 
que, celle qui est adjacente à la surface, soit immobile. Si la liaison entre les 
ions et l’électrode. demeure assez solide dans une ou plusieurs couches ioniques 
successives, la valeur du potentiel £ entrant dans les équations conformes à la 
théorie de Stern devra être supérieure à la valeur expérimentale du potentiel £ 
trouvée à partir des résultats des mesures électrocinétiques. à. 
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La théorie de Stern donne une interprétation juste de la relation: 
entre l'allure de la courbe électrocapillaire, d’une part, et la con- 
centration et la nature des électrolytes mis en jeu, d'autre part, 
bien qu'elle ne puisse pas garantir une concordance quantitative 
avec l'expérience, ainsi que l’ont montré Essine et Markov (effet 
Essine-Markov). Lorsqu'on procède au calcul de la capacité d’après 
la formule de Stern, il ne faut pas perdre de vue que la capacité 
totale C de la double couche électrique est constituée de deux capa- 
cités connectées en série : celle de la partie dense (de Helmholtz) — 
Cx — et celle de la partie diffuse — Cà 

1 { 1 

Si l’on prend en compte les hypothèses de Stern, la capacité de Ia 
partie diffuse de la double couche devra être notablement supérieure 
à celle de sa partie dense et, ainsi qu’il découle de l’équation (11.14), 
la capacité totale sera essentiellement déterminée par la couche de 
Helmholtz. Pour cette raison, la détermination de la capacité à 
l’aide du modèle de Stern fournit des résultats qui s'accordent avec 
l'expérience tant en ce qui concerne les valeurs de la capacité que le- 
caractère de la dépendance de cette dernière par rapport au poten- 
tiel d’électrode et à la concentration de la solution. 


11.4. Évolution ultérieure de la théorie 
de la structure de la double couche électrique 


La théorie de Stern offre une description fidèle, au point de vue 
qualitatif, de la double couche électrique. On y a souvent recours 
pour l'analyse des phénomènes électrochimiques dans lesquels la 
‘structure de la double couche joue un rôle considérable. Mais la 
théorie de Stern, ainsi que l’a fait remarquer l’auteur lui-même, 
n’est pas sans défauts. | | 

On a fait de nombreuses tentatives afin d'élaborer une théorie 
de la double couche électrique, qui fût en accord quantitatif avec: 
les données expérimentales. Ainsi, Reuss a émis l'hypothèse (1926- 
1928) que même au sein du métal la totalité des charges se localisent 
dans un même plan mais sont réparties dans le volume du métal 
avec une densité qui va décroissant. Toutefois, la théorie des deux 
couches diffuses situées de part et d'autre de l'interface n’est guère 
applicable au cas où l’une des phases en contact est un métal. IT 
est possible que cette hypothèse se trouve justifiée à l’interface de 
phases conductrices d'ions ainsi qu’à la surface de contact d’un semi- 
conducteur avec: une solution. Essine et Chikhov ont perfectionné 
(1943) la théorie de Stern en prenant en considération le caractère 
discret des couches ioniques. Ils ont supposé que les ions à'adsorption 
spécifique étaient présents dans la double couche sous ‘forme de 


1336 PART. IV. DOUBLE COUCHE ÉLECTRIQUE 


paires ioniques associées anion-cation. Cette idée a été développée 
par Erschler (1946) qui considère comme la plus probable une dispo- 
.sition hexagonale des ions adsorbés qui sont liés, du côté solution, 
à une atmosphère ionique déformée. Le modèle d’Erschler permet 
-d’interpréter d’une manière satisfaisante l’influence exercée par les 
ions tensio-actifs sur le décalage du maximum de la courbe électro- 
capillaire. 

Les travaux de Froumkine et de ses disciples, ainsi que de Graha- 
me, de Parsons, de Devanathan, entre autres, ont contribué au 
développement ultérieur de la théorie de la double couche électrique. 
‘Ces auteurs distinguent dans la partie dense de la double couche les 
couches de Helmholtz interne et externe. La couche de Helmholtz 
‘interne est constituée d'ions à adsorption spécifique, partiellement 
ou totalement déshydratés et formant des dipôles avec le métal. 
Dans la couche de Helmholtz externe se trouvent des ions hydratés, 
-attirés à la surface de métal par les forces électrostatiques. Immédia- 
tement après la couche de Helmholtz externe se trouve la zone diffu- 
-:se. Il à été mis en évidence que dans bien des cas ce modèle de la 
double couche électrique présente plusieurs avantages sur le modèle 
-de Stern et permet d'interpréter plus intégralement les relations 
-trouvées au cours des expériences. À l’heure actuelle, on met particu- 
lièrement l'accent sur le rôle que jouent les molécules de solvant et 
telles de particules adsorbées non chargées dans la formation de la 
double couche électrique à l'interface métal-solution. 


11.5. Certaines particularités inhérentes à la structure 
de la double couche électrique à l'interface 
semiconducteur-électrolyte 


Ainsi qu'il a été signalé plus haut, il y a au sein des semicon- 
-ducteurs, à la différence des métaux, deux espèces de porteurs de 
-charge : les porteurs de charge positive (trous ou lacunes) et ceux de 
charge négative (électrons). Etant donné cette particularité, les 
‘semiconducteurs se comportent, pour certaines de leurs propriétés, 
.comme les électrolytes où l’on trouve également les porteurs d’élec- 
tricité positifs et négatifs, que sont respectivement les cations et les 
‘anions. Cette analogie se manifeste notamment dans la structure 
-de la double couche électrique. Tout comme dans une solution d’élec- 
‘trolyte, par suite de la superposition de l'agitation thermique sur 
‘les forces d'attraction vers l'interface ou sur celles de répulsion de 
cette dernière, facteur agissant sur les porteurs de charge de signe 
contraire (trous et électrons), on voit s’établir dans le semiconducteur 
-à proximité de la surface, une certaine distribution diffuse des char- 
-ges, qui a pour effet l’apparition de la charge volumique. De cette 
manière, la double couche électrique à l'interface semiconducteur- 
«électrolyte comporte pour ainsi dire deux couches de Gouy (l’une 
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étant située dans le semiconducteur, et l’autre, dans la solution), 
ainsi qu'une couche de Helmholtz. Dans l’approximation de Stern 
(en faisant cependant abstraction de l’adsorption spécifique et des 
états de surface du semiconducteur) on peut donc écrire que la chute 
de potentiel totale à l'interface électrode semiconductrice-électrolyte 
est composée de trois sauts 


LsL = — £s + £H + £a: 


la charge résidant dans le semiconducteur étant d’ailleurs compensée 
par la charge localisée dans la solution: 


gs — — 1. 


La capacité différentielle à l'interface considérée sera alors déter- 
minée par l'équation 


1 


{ 1 { 
Ts TC CG 


CSL 


Il arrive souvent que la capacité Cs se trouve inférieure à Cx et C4, 
aussi détermine-t-elle la valeur intégrale de Csr.. 

La densité de charge volumique dans le semiconducteur peut 
être calculée, comme la densité de charge dans la couche diffuse, 
en partant des équations de Poisson et de Boltzmann. Toutefois, il 
ne faut pas perdre de vue que l'extension de la loi de répartition 
de Boltzmann au système électrons-trous n’est pas suffisamment 
fondée. 
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PARTIE V 


PHÉNOMÉÈNES NON ÉQUILIBRÉS (IRRÉVERSIBLES) 
AUX ÉLECTRODES 


L'utilisation pratique des systèmes électrochimiques (comme 
sources chimiques de courant ou comme cuves électrolytiques) est 
toujours liée aux réactions électrochimiques qui se déroulent à une 
vitesse finie dans un sens. Les phénomènes électrochimiques interve- 
nant dans la nature, tels que la corrosion des métaux sous l’action 
du milieu ambiant, sont eux aussi orientés dans tel ou tel sens et 
s’effectuent à une vitesse perceptible. De ce fait, dans le premier 
cas comme dans le second, les systèmes électrochimiques ne se trou- 
vent plus à l’état d'équilibre et leurs propriétés sont nettement diffé- 
rentes de celles des systèmes en équilibre correspondants. 

Etant donné que toute réaction intervenant dans un système 
électrochimique est composée de réactions aux électrodes, le compor- 
tement de chacune des électrodes dans les conditions irréversibles 
doit être différent de leur comportement dans les conditions d’équi- 
libre. L'état d'équilibre d’une électrode peut être défini par les 
caractères distinctifs suivants. 

19 Les vitesses de déroulement de la réaction électrochimique 
dans le sens du phénomène anodique et dans le sens du phénomène 
cathodique sont égales dans le cas d’une électrode en équilibre aussi 
bien dans son ensemble qu’à n'importe quelle portion de cette 
électrode, portion suffisamment grande par rapport à la taille des 
molécules. Si la réaction à l’électrode peut s’écrire 


M +z—"M, 


le passage des mêmes ions M’* à travers l'interface électrode-électro- 
lyte s'effectue avec une même fréquence dans les deux sens. Comme 
toute réaction électrochimique met en jeu des particules chargées, 
la fréquence de passage des particules chargées dans les deux sens 
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—— 


doit être équivalente à un certain courant. A l’état d'équilibre, on a 
= ls= 


où Z, et Z, — les courants correspondant aux phénomènes anodique 
et cathodique respectivement 
10 — le courant d'échange qui leur est égal en valeur absolue 
et qui caractérise la cinétique de l'échange dans les 
conditions d'équilibre. 

29 L'égalité des vitesses d’une même réaction à l’électrode dans 
les deux sens a pour conséquence le fait qu'à l’état d'équilibre il 
ne se produit aucun changement ni dans la composition qualitative 
ni dans la composition quantitative du système. La nature et la 
masse de l’électrode ainsi que la composition de l’électrolyte demeu- 
rent invariées. | 

30 Les intensités des courants particuliers 7, et Z; étant égales, 
il est clair que dans les conditions de l'équilibre ainsi établi la charge 
du métal par rapport à la solution et, par voie de conséquence, le 
potentiel d’électrode ne sont pas fonction du temps; ils ne sont 
déterminés que par la composition du système, sa température et la 
pression qui règne dans ce système. Le potentiel d'électrode & est 
appelé dans ces conditions potentiel d’élecirode réversible ou poten- 
tiel d'électrode équilibré (e,). La valeur du potentiel d’électrode équi- 
libré (rapportée à une échelle conventionnelle) peut être calculée 
à partir des équations thermodynamiques générales, à condition que 
l’on connaisse la réaction d’électrode, les activités des entités qui 
Y participent, la température et la pression. 

40 La f.é.m. d’un système électrochimique en équilibre est dans 
ce cas déterminée par la variation de potentiel thermodynamique 
de la réaction qui intervient dans ce système. 

Un système électrochimique en déséquilibre, autrement dit un 
système dans lequel les transformations électrochimiques s’effectuent 
dans un sens unique à une vitesse finie, présente les caractères 
distinctifs suivants: 

19 La vitesse de la réaction électrochimique dans le sens anodique 
et dans le sens cathodique n’est pas la même, aucun des courants 
particuliers n'étant habituellement égal au courant d'échange: 


L£él.zP. 


En règle générale, dans le système électrochimique en déséqui- 
libre l’une des deux réactions d'électrode possibles (correspondant 
aux deux électrodes du système électrochimique) se déroule princi- 
palement dans le sens anodique, de sorte que pour cette réaction 


LT, 


LAS) 
r2 
+ 
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alors que l’autre réaction s’effectue principalement dans le sens 
cathodique et pour elle on a 


FEES 
Dans le cas de la réaction 


M + ze —M 


le passage des mêmes ions à travers l’interface électrode-électrolyte 
s'effectue à des fréquences différentes. 

20 Par suite de la réalisation privilégiée de la réaction dans un 
sens, la masse (et souvent aussi la nature) de l’électrode, aussi bien 
que la composition de la solution au voisinage de l’électrode, se 
trouvent modifiées par rapport à l’état d'équilibre. 
_ æ Le potentiel e; de l’électrode parcourue par un courant n'est 
généralement pas égal au potentiel d’électrode équilibré (ou réver- 
sible) e, et ne saurait être calculé thermodynamiquement. La valeur 
de ce potentiel dépend, non seulement de la nature du système, de la 
température et de la pression, mais aussi de l'intensité du courant. 

4° Dès que le processus acquiert un caractère stationnaire, ce 
potentiel d’électrode déséquilibré peut se trouver pratiquement indé- 
pendant du temps, tout comme le potentiel d’électrode en équilibre. 
Cette valeur devenue permanente du potentiel d’une électrode par- 
courue par un courant s'appelle potentiel mixte * e,.. 

95° La valeur de la tension Æ, pour les systèmes électrochimiques 
irréversibles est différente de la valeur de la f.é.m. Æ, réversible. 
La tension engendrée par les piles galvaniques est d’ailleurs infé- 
rieure à la f.é.m., et celle aux bornes d’une cuve électrochimique lui 
est supérieure. La valeur de Æ'; n’est pas déterminée d’une façon 
univoque par la variation du potentiel thermodynamique de la 
réaction correspondante. | 

On peut dire en conclusion qu’un certain rapport doit exister 
dans un système électrochimique en déséquilibre entre l'intensité 
du courant et la vitesse de la transformation chimique intervenant 
dans ce système, ainsi qu'entre l'intensité du courant et la tension Æ; 
ou les potentiels des électrodes entrant dans le système. 


* Ce même terme est aussi employé pour désigner le potentiel d’électrode 
en l’absence d’un courant extérieur si ce potentiel, tout en étant en déséquilibre, 
reste cependant constant (ou varie très peu) durant un temps prolongé. 


CHAPITRE XII 


EFFET CHIMIQUE DU COURANT ÉLECTRIQUE 


12.1. Lois de Faraday 


12.14.14. PRINCIPES FONDAMENTAUX DES LOIS DE FARADAY. 
ÉQUIVALENTS ÉLECTROCHIMIQUES 


Le passage du courant électrique à travers les systèmes électro- 
chimiques étant lié à des transformations chimiques, il est évident 
qu'une certaine relation doit exister entre la quantité d'électricité 
mise en jeu et celle des corps entrés en réaction. Elle fut découverte 
par Faraday et trouva son expression dans les premières lois quanti- 
tatives de l’électrochimie, qui ont reçu par la suite le nom de lois 
de Faraday. 

La première loi de Faraday établit une relation directement 
proportionnelle entre la quantité d'électricité ayant traversé le 
système et la quantité de matière entrée en réaction. Cette loi se 
traduit mathématiquement par l'équation 


Am = kalt = ka, (12.1) 


où Am — la quantité du corps entré en réaction 
ka — un coefficient de proportionnalité 
q — la quantité d'électricité égale au produit de l'intensité 
_ du courant 7 par le temps £. 

Si g = It = 1, on aura Am — ka, c.-à-d. que le coefficient ka 
n’est autre que la quantité du corps entré en réaction par suite du 
passage d’une quantité d'électricité égale à l'unité. Le coefficient 
de proportionnalité ka s'appelle équivalent électrochimique. Etant 
donné qu’à titre d'unité de quantité d'électricité on peut choisir 
diverses grandeurs (1C = 1 A:s, 1F — 96 500 C — 26,8 Ah), 
on devra distinguer pour chaque réaction les équivalents électrochi- 
miques se rapportant à ces trois unités: a.s Me, Ah “a et rka. En 
outre, s’il s'agit de corps gazeux et liquides, la masse figurant dans 
l'expression pour l’équivalent électrochimique pourra être remplacée 
par le volume. Les équivalents électrochimiques pour plusieurs 
réactions les plus importantes sont portés dans le Tableau 43, 

La deuxième loi de Faraday traduit la relation entre la quant'té 
du corps entré en réaction et la nature de ce corps. Selon cette loi, 
pour une quantité constante. d'électricité engagée les masses des 


342 PART. V. PHÉNOMÈNES NON ÉQUILIBRÉS AUX ÉLECTRODES 
Tableau 43 
Equivalents électrochimiques 
Elé- | Masse Variation Éltroche 
ment | atomique Réaction de valen- mique, 
ce g-ATl.s-i.103 

Ag 407,88 | Age” — Ag 1 1,1179 
Al 26,97 | Al3*+3e-— AI 3 0,0932 
Be 9,01 | Be?t+2e- = Be 2 0,0461 
Br 79,92 | 1/,Br,+e- = Br- 1 0,8282 
Br 79,92 | BrO; +8H+t+7e-=1/,Br, +4H,0 7 0,11831 
Cd 112,41 | Cd?++2e- == Cd 2 0,5824 
CI 39,46 | 1/,C1, + e- = CI 1 0,3674 
CI 35,46 | CI03; +6H*+5e- —1/,C1, + 3H,0 5 0,0735 
CI 35,46 | CIO; +8H++ 7e —1/,C1, +4H,0 7 0,05249 
Cr 52,014 | Cr3tL3e-— Cr 3 0,1796 
Cr 52,014 | Cr?t+2e-— Cr | 2 0,2695 
Or 52,01 | CrOf+8H+t+6e-=Cr+4H,0 6 0,0898 
Cu 63,57 | Cut +e-—Cu 4 0,6588 
Cu 63,57 | Cu?t+e-—Cut 1 0,6588 
Cu 63,57 | Cu?t+2e- = Cu 2 0,3294 
Fe 05,84 | FeitLe-= Fe? { 0,5786 
Fe 09,84 | Fe2*+2e-—=Fe 2 0,2893 
Fe 55,84 | Fo3*--3e-=Fe 3 0,1929 
H 1,008! Ht+e-=1/,H, 1 0,0104 
Tg 200,61 | Hgt+e-= Hg 1 2,0789 
Hg 200,61 | Hg?+*+2e- = Hg 2 4,0394 
H 126,92 | 1/,1,+e-=1- 1 G,1879 
K 39,40 | Kt+e-=K . 1 0,4051 
Mg 24,32 | Mg?*+2e- —Mpg 2 0,1260 
Mn 54,93 | Mn?*+2e-—Mn 2 0,2846 
Mn 54,98 | MnO, +4H++2e- — Mn?t+2H,0 2 0,2846 
Na 22,3) ! Nat+te-=Na { 0,2383 
Ni 58,69 | NiôtLe-—=Ni?t 1 0,6082 
Ni 58,69 | Ni2*+2e-— Ni 2 0,3041 
O 16,00 | 1/,0,+2H*+ 2e" = H,0 2 0,0829 
Pb 207,24 | Pb?*+2e-— Pb 2 1,0736 
Pb 207,24 | Pb#t+2e-= Ph?+ 2 1,0736 
Pt 495,283 | Pt?*+2e-—Pt 2 1,0116 
Pt 195,23 | Pt#t+4e- = Pt 4 0,5058 
Sn 418,70 | Sn?tL2e-— Sn 2 0,61450 
Sn 118,70 | Sn#*—+2e-—Sn?+ 2 0,6150 
sn 118,70 | Sn4* + 4e = Sn. 4 0,3075 
Ti 47,99 | Ti?t+2e-— Ti 2 0,2477 
Zn 65,88 | Zn?*+2e-—7Zn 2 0,3388 


Remarque. Les valeurs des équivalents électrochimiques figurant dans le Tableau 


sont obtenues en divisant la masse atomique des éléments par la variation de valence 
au Cours de la réaction, multipliée par 96 500 C. Les données du Tableau permettent 
également de calculer les valeurs des équivalents électrochimiques exprimées en d’au- 
tres unités. Si l’on connaît la masse moléculaire du composé intervenant dans la réac- 
tion, on pourra convertir les valeurs du Tableau en équivalents électrochimiques, ces 
derniers n’appartenant cependant pas à l'élément }ui-même mais aux composés dans 
lesquels entre cet élément. 
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corps entrés en réaction sont rapportées-entre elles comme leurs 
équivalents chimiques À : 


Am; _ Amos _ Ama . 
HET FAR FE LE const. (12.2) 


Si l'on choisit le faraday comme l'unité de quantité d'électricité, 
on aura 


Am = phai—= A1, Am=pha2—= As et Ama= prha 3 = A3, 


d’où l’on tire, conformément à la définition de ka pour g — 1 fara- 
day 


= —#?——#— ,,,—const—f. (12.3) 


Cette dernière équation permet de réunir les deux lois de Faraday 
en une loi générale suivant laquelle la quantité d'électricité égale 
à 1 faraday (ou à 96 500 C ou à 26,8 A-h) transforme électrochimi- 
quement 1 Eg-g de substance invariablement, quelle que soit la 
nature de celle-ci. 


12.1.2. RENDEMENT EN COURANT 


Les lois de Faraday sont les lois quantitatives les plus générales 
et les plus précises de l’électrochimie. Toutefois, dans la plupart des 
cas la quantité réelle d’une substance donnée, subissant une trans- 
formation électrochimique, est moindre que la quantité théorique 
définie par les lois de Faraday. C’est ainsi qu’en faisant passer un 
courant à travers une solution acidifiée de sulfate de zinc, on voit 
généralement se déposer, à la suite du passage de 1 faraday d’électri- 
cité, à peu près 0,6 Egq-g de zinc et non 4 Eq-g. De même, si l’on 
soumet à l’électrolyse des solutions de chlorures, le passage de 1 fara- 
day produira un peu moins de 0,9 Eq-£ de chlore gazeux au lieu de 
{ Eq-g. Ces exemples ne s’écartent pourtant des lois de Faraday qu’en 
apparence. Les lois de Faraday postulent que le passage de 1 faraday 
fait subir une transformation à une quantité de matière (constituée 
d'un ou de plusieurs corps individuels) correspondant à un équiva- 
lent-gramme. Dans le premier des exemples envisagés, la cathode est 
de fait le siège de deux réactions : celle de déposition du zinc 


Zn?%+ + 2e” = Zn 
et celle de formation de l'hydrogène gazeux 
2H + + De = H,. 


Si l’on détermine non seulement la quantité du zinc déposé mais 
aussi celle de l'hydrogène dégagé, il se trouvera que 0,6 Eq-g revient 
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au zinc et 0,4 Eq-g à l'hydrogène, ce qui donne en tout 1 Egq-g de 
matière. De même, les résultats obtenus pour le dégagement de 
chlore ne seront pas contraires aux lois de Faraday si l’on prend en 
compte qu'une partie de courant est dépensée pour la formation 
d'oxygène et que, en plus, le chlore dégagé à l’anode est susceptible 
de se retrouver en partie dans la solution du fait des réactions chi- 
miques secondaires, telles que 


C1, + H,0 = HCI + HCIO 


Pour pouvoir tenir compte de l’influence exercée par les réactions 
parallèles et secondaires, on a introduit la notion de rendement en 
courant (B.). Le rendement en courant exprime la fraction de toute 
l'électricité mise en jeu qui revient à la réaction d’électrode considé- 
rée 


B:= (12.4) 


gi 
DYXT 


B,=-2— 100 %, (12.5) 
d'ai 
où g; — la quantité d'électricité dépensée pour la réaction considé- 
rée 
ÿgq; = la totalité de l'électricité mise en jeu. 

Ainsi, dans le premier des exemples le rendement en courant pour 
le zinc se chiffre à 60 %, celui pour l'hydrogène est de 40 %. Le 

rendement en courant s'écrit souvent sous une autre forme: 


e— = 100 %, (12.6) 


ou, en pourcentage, 


D 


où ge. — la quantité d'électricité calculée à l’aide de la formule de 
Faraday 

qi — la quantité d'électricité dépensée effectivement pour la 

transformation électrochimique d’une quantité donnée de 
matière. 

On peut également définir le rendement en courant comme le 
rapport de la quantité Am, de la substance transformée à la quantité 
Am, qui devrait entrer en réaction si la totalité de l'électricité était 
dépensée uniquement pour la réaction considérée : 


Â 
B, = Te 100 %. (12.7) 


Quand, sur plusieurs phénomènes possibles aux électrodes, un 
seul est souhaitable, il est nécessaire que son rendement en courant 
soit aussi grand que possible. Il est des systèmes dans lesquels la 
totalité de l'électricité engagée est dépensée pour une seule réaction 
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électrochimique. Les systèmes électrochimiques de ce genre sont 
utilisés pour la mesure de la quantité d'électricité passée et s’appel- 
lent coulomètres. Il existe trois types principaux de coulomètres : 
coulomètres pondéraux, volumétriques et à titrage. Dans les coulo- 
mètres pondéraux (parmi lesquels se classent les coulomètres d’argent. 
et de cuivre) la quantité d'électricité est calculée à partir du gain 
de poids de la cathode. Dans les coulomètres volumétriques le calcul 
s'effectue à partir de la mesure du volume des substances formées. 
(le gaz en cas de coulomètre à hydrogène et le mercure liquide en cas 
de coulomètre à mercure). Dans les coulomètres à titrage la quantité 
d'électricité est déterminée à partir des données relatives au titrage 
des corps qui ont pris naissance dans la solution par suite de la 
réaction à l’électrode. Dans ce cas, on a le plus souvent recours à la 
dissolution anodique de l’argent (coulomètre de Kistiakovski) ow 
à l'oxydation électrolytique des ions iode). 


12.1.3. ÉCARTS ÉVENTUELS AUX LOIS DE FARADAY 


A côté des systèmes pour lesquels les lois de Faraday se justifient. 
quantitativement, il en existe d’autres, où des écarts à ces lois sont. 
possibles. Ainsi, les calculs faits conformément aux lois de Faraday 
se trouveront erronés dans le cas d’une cellule électrolytique consti- 
tuée de deux électrodes de platine plongées dans une solution de 
potassium métallique dans l’ammoniac liquide. Une telle solution 
possède, en tant que conducteur à conduction mixte, une conducti- 
bilité métallique appréciable, si bien qu’une partie considérable des. 
électrons peuvent, au cours de l’électrolyse, passer directement de 
l’électrode dans la solution, sans donner lieu à aucune transforma- 
tion chimique. Ces phénomènes s’observent aussi lors du passage: 
d'un courant à travers les gaz. Toutefois, ces systèmes ne sauraient. 
être considérés comme des systèmes électrochimiques vrais, consti- 
tués exclusivement par des conducteurs de première et de deuxième 
espèce. Dans les systèmes électrochimiques vrais le passage des: 
électrons de l’électrode à la solution et de la solution à l’électrode 
implique nécessairement une transformation chimique et, en consé- 
quence, il est totalement soumis aux lois de Faraday. Ces dernières, 
qui découlent d’une façon logique et obligatoire de la nature même 
de la transformation électrochimique, doivent en même temps être: 
considérées comme le critère le plus sûr de l'authenticité des systè- 
mes électrochimiques. 
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12.1.4 LOIS DE FARADAY ET VITESSE DES PROCESSUS 
ÉLECTROCHIMIQUES 


La vitesse v d’une réaction électrochimique, de même que la 
vitesse d’une réaction chimique, est définie comme la variation 
de la quantité de substance par unité de temps, soit 


dAÂm 
dt 


U—= + (12.8) 
Etant donné qu'il existe une relation directement proportionnelle 
entre la quantité de corps entré en réaction et la quantité d’électri- 
cité mise en jeu, on peut écrire, en s'inspirant de (12.1): 


dA d 
v = + TS = ke] = kel, (12.9) 


de sorte que la vitesse de la réaction électrochimique se trouve pro- 
portionnelle à l'intensité du courant 7. Du fait que pour chaque 
réaction donnée ka est constant, l'intensité du courant 7 est toute 
indiquée pour exprimer la vitesse d’une transformation électrochimi- 
que quelconque. Si l’on rapporte l'intensité du courant à un faraday, 
le quotient //F sera la vitesse de la réaction électrochimique, expri- 
mée en équivalerits-grammes de substance, alors que le quotient 
J/zF sera la même vitesse exprimée en molécules-grammes (ions- 
grammes) de substance... 

* Les réactions électrochimiques présentent cette caractéristique 
‘qu'elles s'effectuent toutes à l'interface électrode-électrolyte et, de 
Ce fait, leur vitesse dépend de l’aire Q de cette interface. Pour cette: 
raison, on rapporte d'ordinaire la vitesse de la réaction électrochimi- 
que à l'unité de surface de l'interface et on la définit comme la 
densité de courant : 


=. (12.10) 


Le plus souvent, la vitesse de la réaction électrochimique est expri- 
mée en A/cm°? ou (en électrochimie technique) en A/dm°? et A/m°. 

En partant des lois de Faraday, on peut calculer la quantité 
d'électricité requise pour obtenir la quantité voulue de produit 
d'une réaction électrochimique. Si, par exemple, le rendement en 
courant est de 100 %, il faudra, pour produire un équivalent-gramme 
de toute substance, une même quantité d'électricité égale à un fara- 
day. Il convient de souligner que les lois de Faraday déterminent la 
dépense d’une quantité d'électricité et non celle de l'énergie électri- 
que, cette dernière grandeur n'étant pas la même pour la production 
d’un même nombre d’équivalents-grammes de substance. La consom- 
mation d'énergie dépend de la nature de cette substance, de la nature 
de la réaction qui conduit à cette substance, ainsi que des conditions 
de déroulement de la réaction. Si la grandeur F traduit la quantité 
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d'électricité requise pour obtenir un équivalent-gramme de toute 
substance, l’absorption d'énergie électrique sera égale au produit FE. 
La valeur de la tension Æbceuie est propre à chaque substance et 
peut varier suivant les conditions de réalisation de la réaction 
électrochimique. 

Berzélius mit en doute la validité des lois de Faraday en prétex- 
tant qu’elles étaient en contradiction avec les données thermochimi- 
ques selon lesquelles les effets énergétiques liés à différentes réactions 
sont inégaux. Berzélius ne sut pas remarquer que cette contradiction 
est apparente et, en formulant ses critiques, il ne prit pas en consi- 
dération la différence entre la quantité d'électricité et la quantité 
d'énergie électrique. 

Dans l’électrochimie industrielle, la quantité d'énergie électrique 
absorbée revêt, tout comme la quantité d'électricité, une importance 
considérable, car elle constitue une des caractéristiques principales 
de tout procédé électrochimique industriel. | 


12.2. Électro-analyse et coulométrie 


Les transformations de corps qui se produisent aux électrodes 
sous l’action du courant éléctrique obéissent aux lois de Faraday. 
Cette règle est à l’origine de deux méthodes électrochimiques quanti- 
tatives de recherche et d’analyse, appelées électro-analyse et coulo- 
métrie. 


12.2.1. ÉLECTRO-ANALYSE 


L’électro-analyse (électrogravimétrie) consiste à déterminer la masse 
du dépôt formé sur l’électrode par suite du passage d’une quantité 
d'électricité suffisante pour la libération totale ou pratiquement 
totale d’une substance donnée. La formation de dépôt peut d’ailleurs 
avoir lieu à la cathode (décharge des ions métalliques avec déposition 
du métal) ou à l’anode (décharge des anions avec formation des sels 
ou des oxydes correspondants). Si l’on connaît la composition chimi- 
que du dépôt, il sera facile de calculer, à partir de sa masse, la teneur 
de la solution initiale en substance à doser. Etant donné que la. 
quantité . d'électricité consommée pour la formation de dépôt ne 
figure point dans. les calculs ultérieurs, le rendement en courant 
pour la substance à doser ne doit pas nécessairement être égal à 
100 % lors de l’électro-analyse. Une fraction de courant peut être 
absorbée par d’autres réactions d’électrode à condition qu’elles ne: 
modifient pas la composition du dépôt, ne mettent pas en cause sa 
compacité et son adhérence à l'électrode. De ce point de vue, on. 
peut admettre la consommation d’une certaine fraction de courant 
pour le dégagement d'hydrogène ou d'oxygène. Il ne faut toutefois 
pas perdre de vue que plus faible est le rendement en courant pour 
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la substance à doser, plus grand sera le temps à dépenser pour l’ana- 
lyse. 

L’électro-analyse des solutions contenant un seul constituant 
à doser est opérée à un courant constant. Au fur et à mesure que se 
poursuit la séparation de ce constituant et que s’épuise la solution, 
le potentiel d’électrode se voit progressivement modifier. Pour une 
intensité du courant donnée, le potentiel de cathode se trouve déplacé 
dans le sens des valeurs plus négatives, et Le potentiel d’anode, dans 
le sens des valeurs plus positives. En première approximation, le 
décalage du potentiel peut être évalué d’après la formule de Nernst 


b° 
eme +—lge, 


où c est la concentration des ions à doser et les signes plus et moins 
se rapportent. aux cations et aux anions respectivement. Si au cours 
de l’électro-analyse l’écart du potentiel à sa valeur primitive atteint, 
par exemple, 3b°/z, ce qui équivaut à 0,18 V environ pour les ions 
monovalents (3-0,06) et à 0,09 V (3-0,03) pour les ions divalents, 
le rapport de la concentration initiale en ions à doser à la concen- 
tration établie vers ce moment sera égal à 10%. Le taux d'extraction 
se trouvera dans ce cas voisin de 99,9 % et l'erreur du dosage sera 
de l’ordre de 0,1 %. Il en découle qu’en observant la variation de 
potentiel au cours de l’électro-analyse il est possible d'établir le. 
moment où l'opération prend fin. Dans la pratique, la fin du dosage 
est établie soit à l’aide d'indicateurs appropriés, soit par des métho- 
des électrochimiques particulières décrites dans des manuels spé- 
ciaux. 

L'électrogravimétrie à intensité du courant constante est à 
déconseiller pour l’analyse des solutions contenant différentes espèces 
ioniques. Le potentiel d’électrode varie et risque d’aboutir à une 
valeur à laquelle, outre la décharge des ions à doser, on verra se 
produire la décharge d’autres ions présents dans la même solution, 
de sorte que la composition du dépôt sera incertaine. Dans ces cas, 
des résultats plus fiables sont fournis par une méthode d’électro- 
analyse dans laquelle ce n’est pas l’intensité du courant qui est 
maintenue constante mais le potentiel d’électrode *, la valeur du 
potentiel étant choisie de façon à n'’assurer la décharge que d’une 
seule espèce ionique. On peut y parvenir si l’on connaît la composi- 
tion qualitative de la solution à analyser et les caractéristiques. 
électrochimiques des ions présents dans cette solution. Si, par exem- 
ple, la solution contient les ions cuivre Cu?* et cadmium Cd°?* dont 
les potentiels standard sont égaux à +0,34 et —0,40 V respective- 


* La première méthode donne elle aussi des résultats fiables, soit lorsque 
les ions présents possèdent des valeurs nettement différentes de leurs potentiels 
d’électrode, soit lorsqu'on accentue cette différence en faisant passer les ions 
simples en composés complexes et en choisissant un pH convenable de la solution. 
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ment, on pourra, le potentiel de cathode étant compris entre ces 
deux valeurs. (situé par exemple à environ +0,20 V}), empêcher 
totalement la déposition du cadmium et garantir la réalisation 
quantitative de la réaction de formation du cuivre métallique. Après 
que la totalité du cuivre a été extraite, on peut trouver la teneur 
en cadmium si l’on opère l’électro-analyse à un potentiel moins 
positif, notamment à —0,5 V; en procédant de la sorte, on dosera 
aussi les ions présents simultanément dans la solution en nombre 
le plus important. La fin de déposition de chacun d'eux est marquée 
par une chute brutale de l'intensité du courant. L'énergie électrique 
requise pour la réalisation'de l’électro-analyse à intensité du courant 
constante et à potentiel d’électrode constant peut provenir d’une 
source extérieure de courant continu quelconque. 

Outre ces méthodes, un cas particulier de l’électrogravimétrie, 
appelée électrolyse interne, s’est aussi imposé comme technique cou- 
rante. Cette méthode consiste à plonger dans la solution à analyser 
un couple d’électrodes constitué le plus souvent par du platine 
(cathode) et par un métal électronégatif quelconque tel le zinc ou 
le magnésium (anode). On insère ce couple dans un circuit extérieur, 
composé d’une résistance et d’un ampèremètre, et il produit lui- 
même le courant aux dépens de l’anode qui se dissout et à la faveur 
de la décharge cathodique des ions métalliques à doser. Pour qu'une 
électrolyse interne puisse se réaliser, il est nécessaire que le poten- 
tiel d’électrode des ions à doser soit plus positif que le potentiel du 
métal faisant office d’anode. L’électrolyse interne peut être considé- 
rée comme une modification de l’électrogravimétrie avec un poten- 
tiel constant dont la valeur est en premier lieu déterminée par la 
nature du métal formant anode. Une chute d'intensité du courant, 
enregistrable par l’ampèremètre, marque la fin de l'analyse. 

On recourt principalement à l’électro-analyse quand il s’agit de 
déterminer la teneur en ions métalliques susceptibles de se déposer 
à la cathode sous forme d’un dépôt compact. Dans certains cas, on 
met à profit la possibilité de formation de dépôts à l’anode. C'est 
ainsi qu’en observant certaines conditions, on peut séparer quantita- 
tivement le plomb sur l’anode sous forme de dioxyde de plomb, et 
les halogénures, sur une anode d'argent, sous forme de sels d’argent 
correspondants. 

Pour le dosage de la plupart des ions métalliques par électro- 
analyse, on emploie des cathodes cylindriques en toile de platine 
que l’on remplace par des cathodes de mercure lorsqu'il s’agit de 
doser les ions des métaux alcalins ou alcalino-terreux. Les anodes 
sont fabriquées habituellement en platine ; elles sont faites en forme 
de spirale et placées à l’intérieur des cathodes cylindriques. Afin 
d'accélérer le dosage, on agite énergiquement la solution au cours 
de l’électro-analyse, souvent au moyen de l’anode en spirale. A cette 


même fin, l’analyse est opérée à une température élevée. 
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On fait largement usage de l’électro-analyse dans la pratique 
des laboratoires, surtout pour l’analyse des alliages. On l’emploie 
en outre en tant que méthode de séparation de différents corps pré- 
sents dans une solution et aussi comme une méthode de concentra- 
tion et d’enrichissement. Dans ce dernier cas, l’électro-analyse est 
combinée à d’autres méthodes d'analyse, plus sensibles, telles que: 
l'analyse aux rayons X, la polarographie, la coulométrie, qui rem- 
placent les méthodes chimiques de concentration liées aux difficiles 
opérations de précipitation, de filtration et d’évaporation. 


12.2.2. ANALYSE COULOMÉTRIQUE 


La méthode coulométrique permet d'évaluer la quantité de 
substance en partant du nombre de coulombs (d’où le nom de la 
méthode) dépensés pour sa transformation électrochimique. La 
coulométrie est fondée sur les lois de Faraday et sa mise en œuvre 
n’est possible que dans les cas où la totalité de l’électricité est dépen- 
sée pour la réaction d’électrode considérée, c.-à-d. lorsque le rende- 
ment en courant de cette réaction est égal à 100 %. Cette condition: 
remplie, on peut, après avoir mesuré la quantité d'électricité mise 
en jeu, trouver la quantité de substance 


m = kg. (12.14) 


À la différence de l’électrogravimétrie, il est également possible 
de doser coulométriquement les corps qui ne se déposent point sur 
l’électrode mais demeurent en solution ou sont évacués dans l’atmo- 
sphère environnante. La mesure même de quantités minimes 
d'électricité peut être faite avec une erreur insignifiante, si bien que 
la coulométrie est réputée comme une méthode analytique très 
sensible et très précise. On parvient à doser coulométriquement les 
corps présents en proportion de 40-10 à 10-® Eg-g/l, et cela avec 
une erreur de l’ordre de 1 % ; pour une teneur en substance à doser 
atteignant 10% à 10-5 Egq-g/l, l'erreur n’est que de 0,1 à 0,3 %. 
Pour cette raison, la méthode coulométrique revêt un intérêt parti- 
culier là où se pose le problème de l’obtention de matières extra- 
pures. 

Tout comme l’électrogravimétrie, la coulométrie s'effectue (sui- 
vant la composition de la solution et le nombre théorique de réactions 
à l’électrode) soit à potentiel constant, soit à intensité du courant 
constante. La seconde variante est à recommander dans les cas où 
l'éventualité d’un déroulement à l’électrode de réactions quelconques 
autres que la réaction principale est exclue pour un domaine étendu 
des potentiels. Cette variante garantit un maximum de précision 
et de sensibilité de l’analyse. La quantité d'électricité mise en jeu 
lors d’un dosage coulométrique à potentiel constant est mesurée 
par un coùlomètre, et pour un dosage à intensité du courant constante 
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cette quantité est trouvée en multipliant l'intensité du courant 
par la durée de l'analyse. 

Les exemples qui vont suivre illustrent la technique du dosage 
coulométrique. Pour déterminer l’acidité de la solution, on utilise 
des électrodes de platine : on plonge la cathode directement dans la 
solution à analyser et on en sépare l’anode par une cloison poreuse 
qui laisse passer le courant électrique mais empêche le déplacement 
des électrolytes. On fait passer un courant continu à travers la solu- 
tion à analyser jusqu’à ce que la solution devienne neutre, ce quë 
est mis en évidence au moyen d’un indicateur. La quantité d’électri- 
cité dépensée jusqu’au moment où le point de neutralisation est 
atteint est ensuite calculée en équivalents-grammes d'hydrogène. 
En connaissant le volume de la solution initiale, on calcule son 
acidité. 

Pour doser le cadmium présent dans une solution conjointement 
avec du thallium, on utilise une cathode de mercure et une anode de 
platine. Le potentiel de la cathode de mercure doit assurer unique- 
ment la décharge des ions cadmium. La fin de la déposition du cad- 
mium correspond à la chute de l'intensité du courant jusqu’à une 
valeur constante. La quantité de l'électricité mise en jeu est donnée: 
par un coulomètre placé en série avec la cellule électrolytique. 
Ensuite, en connaissant l'équivalent électrochimique du cadmium, 
on calcule la teneur de la solution en ce dernier. S’il est nécessaire 
de doser aussi le thallium dans la même solution, on déplacera le 
potentiel de la cathode de mercure jusqu'à la valeur requise et on 
procédera à l’analyse de la même façon que celle décrite pour le 
cadmium. 

On peut aussi trouver coulométriquement la teneur d’une solu- 
tion en anions, notamment en halogénures. Dans ce cas, le dosage est: 
opéré à l’anode, on utilise à cet effet soit des métaux pouvant réagir 
quantitativement avec les anions pour donner des composés diffi- 
cilement solubles, soit le platine sur lequel l’oxydation de certains 
anions est possible avec un rendement en courant de 100 %. 

Les exemples qui viennent d’être envisagés relèvent de la coulo- 
métrie directe. Ces dernières années, on a assisté à l’essor de la coulo- 
métrie indirecte, dite encore coulométrie à génération du réactif de: 
titrage. Cette dernière a pour objet la détermination du nombre de 
coulombs dépensés pour l'oxydation (ou la réduction) d’un composé 
chimique ajouté en excès à la solution et capable de réagir quantita- 
tivement avec la substance à doser. A cet effet, on peut utiliser de 
nombreuses réactions en usage dans la pratique de l'analyse volu- 
métrique classique. Supposons, par exemple, qu'il faut doser une: 
quantité inconnue de thiosulfate. Son dosage coulométrique direct 
par oxydation anodique est impossible à réaliser avec une précision 
suffisante, car la réaction se déroule avec un rendement en courant 
inférieur à 100 % et donne lieu à un dégagement. d'oxygène. Le- 
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thiosulfate est titrable soit par une solution d’iode, avec l’amidon 
comme indicateur, soit potentiométriquement suivant la réaction 


:2805 + L = 8,08 +27 


La même réaction est réalisable coulométriquement si l’on ajoute 
à la solution de thiosulfate un excès de solution d’iodure de potas- 
sium et que l’on fasse ensuite passer le courant entre les électrodes 
de platine plongeant dans la solution à analyser. A |” anode, l'iodure 
s’oxyde en iode élémentaire : 


Q- = I, + 2e- 


qui réagit quantitativement avec le thiosulfate. Après avoir déter- 
miné le nombre de coulombs dépensés pour l'oxydation totale du 
thiosulfate par l’iode, on peut calculer la teneur en thiosulfate 
à partir de l'équation (12.11). Posons que 10 C d'électricité sont 
dépensés pour le titrage de la prise d'essai. L’équivalent électrochi- 
mique du thiosulfate dans la réaction considérée est de 


M. 
8037 11248 .. 
Re = g680; — 1160-10 g/C 


et la quantité de thiosulfate contenue dans la prise d'essai analysée 
doit être égale à 


1,16-10-3.10—1,16.10"2g. 


En procédant de la sorte, on peut eïfectuer un titrage cérimétri- 
que du fer (dans lequel les ions cérium tétravalents Ce** sont en- 
gendrés anodiquement et oxydent les ions ferreux en ions ferriques), 
du permanganate (par réduction de celui-ci par les ions fer divalents 
engendrés à la cathode) et bien d’autres dosages coulométriques 
indirects. 

Le titrage coulométrique nécessite un appareillage plus complexe 
que le titrage en présence d'indicateurs ou le titrage potentiométri- 
que. C’est pourquoi la coulométrie ne trouve pas de larges applica- 
tions dans la pratique de l’analyse chimique traditionnelle. Toute- 
fois, elle est mise en œuvre dans les cas où il est nécessaire de doser 
les microquantités des solutés, ainsi que lors du titrage automatique. 
La préparation et l’utilisation de solutions titrées très diluées pour 
le dosage volumétrique de traces de solutés sont liées à de graves 
erreurs et incertitudes dans le travail. Le titrage coulométrique 
supprime la nécessité de faire appel à ces solutions titrées, car la 
substance à doser soit subit une transformation directement à l’élec- 
trode, soit est titrée par un réactif engendré à l’une des électrodes au 
sein même de la prise d’essai à analyser. Dans chacun de ces deux 
cas, le dosage se guide sur la quantité d'électricité consommée, dont 
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la mesure, même en de faibles doses, peut être opérée avec une grande 
précision. | 

Etant donné que toutes les réactions utilisées en coulométrie 
mettent directement en jeu les électrons, on peut considérer ceux-ci 
comme un certain réactif universel, caractéristique de cette méthode. 

La coulométrie est particulièrement pratique dans les cas où le 
titrage doit être totalement automatisé, car elle permet d'éviter les 
difficultés liées à la régulation automatique du débit du réactif de 
titrage. La coulométrie est également pratiquée au cours de diffé- 
rentes recherches électrochimiques. C’est ainsi qu'elle est employée 
pour déterminer l'épaisseur de revêtements métalliques, les quanti- 
tés d’oxydes ou de sels formés sur les électrodes, le degré de recouvre- 
ment de la surface métallique par de l’hydrogène ou de l’oxygène 
adsorbés, etc. 
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CHAPITRE XIII 


CINÉTIQUE DES PHÉNOMENES AUX 
ÉLECTRODES 


13.1. Notions fondamentales 
13.11. F.É.M. DE POLARISATION 


Le passage d’un courant électrique à travers un système électro- 
chimique donne lieu, non seulement aux transformations chimiques 
correspondantes, mais aussi à une variation des caractéristiques 
électriques du système, tout d’abord celle des valeurs des f.é.m 
et des potentiels d’électrode par rapport à leurs valeurs initiales en 
l’absence de courant. À noter que si le système électrochimique est 
un électrolyseur (une cellule électrolytique), la tension de cellule, 
pour une intensité du courant donnée, sera supérieure à la f.é.m. 
réversible du même système 


E; (cellule) > E;, 


et inversement, si le système électrochimique engendre un courant, 
autrement dit s’il est une source chimique de courant, c.-à-d. une 
pile galvanique ou un accumulateur, sa tension externe sera moindre 
que la f.é.m. 


Er pue < Er. 


La thermodynamique des systèmes électrochimiques ne permet 
pas d'expliquer les facteurs déterminant la variation des f.é.m. 
lors du passage des systèmes à l’état irréversible, ni d’établir la 
relation entre cette variation et la vitesse de déroulement de Ia 
réaction électrochimique, qui n’est autre que l'intensité (ou la den- 
sité) du courant traversant le système électrochimique. Pour cette 
raison, force est de recourir à quelques suppositions d'ordre non 
thermodynamique. oo 

La première supposition concernant les causes du phénomène 
en question $e ramène au fait que la différence entre la f.é.m. réver- 
sible et la tension est le résultat des pertes ohmiques de tension. 
Dans ce cas, la tension nécessaire à la réalisation d’une réaction 
quelconque dans une cellule électrolytique sera composée de la 
f.é.m. réversible Æ, (déterminée par la variation du potentiel thermo- 
dynamique) et de la chute de tension dans l’électrolyte et dans les 
électrodes Echm (qui dépend de la densité de courant). Une telle 
supposition explique l’augmentation de tension d’une cellule électro- 
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lytique traversée par un courant, par rapport à la f.é.m. réversible 
du même système. De même, la baisse de la tension d’une pile gal- 
vanique, dès que l’on commence en prendre le courant, peut être 
attribuée au fait qu’une partie de la f.é.m. est dépensée pour vaincre 
la résistance à l’intérieur de la pile elle-même. La chute ohmique de 
tension constitue donc un des facteurs déterminant la différence entre 
la f.é.m. réversible et la tension de régime. L'expérience montre 
cependant que 


E; (cellule) > Er + Eohm (13.1) 
et 
Eÿ (pie) < Er — Enr (13.2) 
On peut d’ailleurs constater fréquemment que 
Er — Er] © Eonm- (13.3) 


La cause essentielle de la variation de tension d’un système 
électrochimique lorsque l’üôn impose (ou que l’on prend) le courant 
doit donc être attribuée non aux pertes ohmiques mais à la variation 
des valeurs des potentiels d’électrode avec l'intensité (ou la densité} 
du courant. L'établissement d'un courant modifie le potentiel de 
chacune des deux électrodes entrant dans le système électrochimique 
dans le sens qui augmente la tension de la cellule électrolytique et 
diminue la tension de la pile galvanique. La variation globale des 
potentiels d’électrode sous l’action du courant s’appelle f.é.m. 
de polarisation E:. Si l’on prend en compte, en plus de la chute ohmi- 
que de tension, la f.6é.m. de polarisation, on pourra écrire les équa- 
tions pour la tension de cellule 


Eï (cellule) — Ey + Eochm + Ep (13.4) 
et pour la tension de pile | 
E] (pile) = Er — Eshm— Ep. (13. 0} 


Les équations (43. 4) et (13.5) s ‘accordent avec les données expé- 
rimentales. 

Une organisation rationnelle du processus électrochimique, lors- 
que la source chimique de courant fournit un maximum d énergie 
électrique et que la cellule électrolytique en absorbe un minimum, 
devient, possible dès que l’on connaît la caüse de l’ apparition de là 
f.é.m. de. polarisation et que la nature de cette dernière est élucidée. 
Comme. la f.é.m. de polarisation n’existe point telle quelle mais sé 
compose: ‘de. variations. subies par les potentiels d’électrode, il. est 
nécessaire tout d’abord d'étudier la relation entre les potentiels 
d’ électrode et. l'intensité du‘coùrant. La solution de cè problème 
fait. l’ objet de ja cinétique des -phénomèñes aux électrodes... NT. 


ét us 
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13.1.2. POLARISATION D’ÉLECTRODE 


La différence entre le potentiel d’une électrode traversée par 
un courant et le potentiel d'équilibre de celle-ci est dite polarisation 
d’électrode Ae : | 
Ag = é} — e,. (13.6) 


Le potentiel d’électrode e; et la polarisation d’électrode Ae sont 
avant tout fonction de l'intensité du courant et, lorsque le courant 
est nul, ils sont égaux au potentiel d'équilibre €, et à zéro respecti- 
vement. 

Le terme de polarisation d’électrode est aussi employé dans le 
cas où le potentiel d’électrode, s’il ne subit pas l’action d’un courant 
imposé de l'extérieur, n'est pas celui d'équilibre mais correspond 
à ce qu'on appelle potentiel mixte &,. La vàleur de la polarisation 
d’électrode est alors déterminée par une équation similaire à (13.6), 
à cette seule différence près que €, y est remplacé par €, 


On considère aujourd'hui que. les lois cinétiques caractéristiques 
d'une réaction d'’électrode donnée sont à l'origine des relations 
entre e7 et Z et entre Ae et Z. Pour cette raison, l’étude des particu- 
larités des courbes potentiel-densité de courant, qui sont aussi 
appelées courbes de polarisation, est indispensable à la compréhension 
de la nature des réactions à l’électrode. La construction des courbes 
de polarisation a longtemps été pratiquement la seule méthode 
d'investigation de la cinétique des phénomènes électrochimiques ; 
même à l'heure actuelle, cette méthode n’a rien perdu de son impor- 
tance. 

Tout phénomène à l’électrode est une réaction hétérogène com- 
plexe, constituée d’un certain nombre de stades successifs. À certains 
stades au moins la réaction peut se dérouler suivant deux ou plusieurs 
voies parallèles. La mise en évidence du nombre, de la nature et de 
l’ordre de succession des stades constituant le processus à l’électrode 
est un des problèmes fondamentaux de la cinétique des phénomènes 
à l'électrode. La cinétique chimique enseigne que la vitesse d’une 
réaction consécutive est déterminée par la vitesse du stadé le plus 
lent parmi ses stades successifs et que, sur plusieurs voies parallèles, 
la plus probable est celle où les facteurs qui freinent la réaction sont 
les plus faibles. Les mêmes constatations sont valables pour. les 
phénomènes électrochimiques. L'apparition de la polarisation d’élec- 
trode est donc directement liée au stade qui détermine la vitesse du 
processus dans son ensemble, c.-à-d. au stade le plus lent. L’ établis- 
‘sement de la nature du stade lent constitue ur autre objectif capital 
de Ja cinétique électrochimique. L’ apparition, d'une voie nouvelle, 
assurant une accélération de là réaction, amène uné baïsse du poten- 
tiel d’éléctrode qui dans certains cas, nôtarnment par suite d’une 
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modification du caractère du phénomène à l’électrode, peut même 
se trouver inférieur au potentiel d'équilibre. Ce décroissement du 
potentiel d’électrode et le phénomène qui en est responsable se 
nomment dépolarisation. 

La nature et le nombre de stades de toute réaction électrochimique 
dépendent de son caractère. C’est ainsi que lors de la réduction 
électrochimique des ions fer trivalents en ions divalents le premier 
stade du processus sera le transport des ions ferriques vers la surface 
de l’électrode (fig. 43). Au contact avec l’électrode, l'ion fer trivalent 


Fig. 43. Représentation schématique de déroulement d’une réaction à l’électrode, 
celle de rechargement des ions fer: 
FestLe-— Fe2*+ 


réaction directe; — — — — réaction inverse 


gagne un électron; cet acte de décharge a pour effet la formation 
d’un ion divalent et, simultanément, un réarrangement de l’envelop- 
pe d’hydratation. L’ion ferreux ainsi formé doit être éloigné de la 
surface de l’électrode pour céder la place aux ions ferriques suivants 
qui viennent se décharger. L’oxydation des ions ferreux*passe par 
les mêmes stades mais dans l’ordre inverse. 

Lors de la décharge des ions chlore, le premier stade consiste 
également dans le transport de ceux-ci vers l'interface électrode- 
électrolyte (fig. 44). Dès qu'il atteint la double couche électrique, 
l’ion chlore perd son électron, se déshydrate et devient un atome de 
chlore adsorbé par l’électrode (deuxième stade). Au troisième stade, 
les atomes de chlore ainsi formés se recombinent pour donner des 
molécules *. Les molécules de chlore passent dans l’électrolyte 


* Ce stade, qui succède à l’acte de décharge, est une réaction chimique hété- 
rogène Ce produisant à la surface) .dont la vitesse dépend des propriétés cataly- 
tiques de l'électrode. ie 
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entourant l’électrode et, en formant une solution saturée, en sont 
éliminées dans l'atmosphère sous forme de bulles de gaz (dernier 
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Fig. 44. Représentation schématique de déroulement d’une réaction à l’électrode, 
celle de dégagement et de dissolution du chlore : 
CI- —= 17, CL + e 


réaction directe; — — — — réaction inverse 


Stade). Les flèches en pointillé montrent les stades du processus 
inverse d’ionisation du chlore gazeux. 


j 
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Fig. 45, Représentation schématique de déroulement d une réaction à l’électrode, 
celle de précipitation et de dissolution de l'argent : 


Ag*+e”= Ag 


réaction directe; — — — —. réaction inverse 


La déposition cathodique de l'argent métallique à partir d’une 
solution de son sel simple (fig. 45) débute par un stade de transport 
des ions argent vers la surface de l’électrode. Les ions argent qui 
ont pénétré dans la double couche gagnent les électrons, se déshydra- 
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tent et deviennent des atomes d’argent adsorbés. En se déplaçant 
sur la surface de l’électrode, les atomes d'argent trouvent l’endroit 
le plus avantageux du point de vue énergétique pour poursuivre la 
construction du réseau cristallin de l’argent et se fixent à cet endroit. 
On peut supposer, en tant qu'alternative, que les ions argent adsorbés 
(et éventuellement déshydratés en partie), en se déchargeant sur 
certaines portions de la surface de l’électrode, entrent simultané- 
ment dans la composition du réseau cristallin. 

Si la déposition de l’argent à la cathode ne se produit pas à partir 
d’une solution de son sel simple mais à partir d’un électrolyte comple- 
xe contenant l'argent, le cyanure d'argent par exemple, le processus 
à l’électrode sera plus complexe. En effet, si l’on suppose, en accord 
avec l’expérience, que dans l’électrolyte choisi l’argent se trouve 
principalement sous forme d’anions Ag(CN);, la décharge pourra se 
dérouler par une (ou plusieurs) des voies suivantes : 


I. Ag (CN)5-+ e- — [Ag] + 2CN- 
II. a)  Ag(CN)}; = AgCN + CN- 
b) AgCN+e-=[Ag]-+CN- 
IIT. a) Ag (CN): = AgCN + CN- 
b) AgCN = Agt+ CN- 
C) Agt+e”= [Ag] 


La voie [I correspond à la décharge directe de l’ion complexe à l’élec- 
trode et peut être subdivisée en mêmes stades principaux que la 
décharge des ions argent hydratés (v. fig. 45). Toutefois, à la diffé- 
rence de la déposition de l’argent à partir des ions simples, il y a en 
l'occurrence décharge des anions et non des cations et, par consé- 
quent, l'influence exercée par le potentiel d’électrode et par sa 
charge sur l’acte de décharge doit être différente. En outre, la déchar- 
ge a pour effet l’apparition d'ions cyanure en excès et à côté du stade 
de transport des particules à décharger on voit apparaître un stade 
d'évacuation des ions CN - de la surface de l’électrode. 

Les voies IT et III comportent une dissociation partielle ou totale 
de l’ion complexe, c.-à-d. un stade purement chimique intervenant 
dans tout le volume de l’électrolyte. La réaction chimique homogène 
fournit des particules qui subissent la décharge à l’électrode, c.-à-d. 
que cette réaction précède l’acte de décharge. La décharge des parti- 
cüules neutres est un trait spécifique de la voie IT; la voie III se 
caractérise par l'apparition de deux stades purement chimiques; 
le stade final (b) de la voie III doit se dérouler en l’occurrence d’après 
le schéma représenté par la figure 45. Pour ces deux voies on voit 
également apparaître la nécessité de l'évacuation des ions CN- 


% 


excédentaires à partir de la surface de l’électrode. 
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13.1.3. CLASSIFICATION DES PHÉNOMÈNES DE POLARISATION 


La diversité des phénomènes aux électrodes ne se borne pas aux 
exemples envisagés. Ils permettent néanmoins de se faire une idée 
assez nette de la nature des stades qui constituent normalement le 
procesèüs à l’électrode dans son ensemble, ce qui peut être mis à pro- 
fit pour la-classification des phénomènes de polarisation. Il y a liew 
de noter que, bien que la cinétique des phénomènes aux électrodes 
soit à la base de la quasi-totalité des applications. industrielles de 
l’électrochimie et en constitue pour cette raison la partie centrale, 
celle qui est étudiée avec le plus d’attention, elle ne dispose pas 
encore d’une terminologie bien établie et communément adoptée. 
Sous ce rapport, on attache un intérêt particulier à la nomenclature: 
proposée en 1950 par Bonhoeffer, Gerischer et Vetter et exposée en: 
détail par Vetter en 1961. La classification des phénomènes qui 
font l’objet de la cinétique dès processus aux électrodes, adoptée: 
dans le présent manuel, est en accord avec la terminologie tradition- 
nelle de la littérature électrochimique russe et soviétique. D’autre 
part, elle comporte quelques éléments de la:nomenclature due à 
Bonhoeffer et à ses collaborateurs. 

Par réaction d'électrode globale on entend l’ensemble des transfor- 
mations des corps de départ en produits finals sous l’action du 
courant électrique. Ainsi, par exemple, la réaction cathodique globa- 
le conduisant à la déposition de l’argent à partir de l’ion cyanure 
complexe doit s’écrire: 


Ag (CN): + e7 = [Ag] + 2CN° 


Les réactions d'électrode individuelles ou particulières représentent: 
les transformations chimiques (électrochimiques) dont la somme: 
traduit la réaction d’électrode globale *. Si la déposition cathodique. 
de l’argent à partir de l’ion cyanure complexe se déroule par la voie Ï,. 
la réaction d’électrode individuelle coïncidera pour une fois avec la: 
réaction globale. Si le même processus se déroule par la voie Il,: 
la réaction d’électrode globale se trouvera composée de deux réac- 
tions d’électrode individuelles, et si le processus s'effectue suivant: 
la voie III, il y en aura trois. Au moins une des réactions d’électrode 
individuelles doit donner lieu à un transfert d'électrons, c.-à-d. 
à leur gain ou leur perte par les entités participant à la réaction. 
Lorsqu'il s’agit d’une réduction (ou une oxydation) électrochimique 
de particules polyvalentes, on peut s’attendre à l'apparition de plu- 
sieurs stades de décharge ou d’ionisation. De ce fait, il est nécessaire 


* La somme des réactions d’électrode pour les deux électrodes d’un système 
électrochimique donné constitue la réaction globale du système. électrochimique. 
L'équation de cette dernière ne comporte point d'électrons, puisque dans chacune 
des deux réactions à l’électrode intervient un même nombre d’ électrons, mais à 
l’une des électrodes ils sont gagnés par les particules (z = 2), tandis qu'à l'autre 
ils sont perdus par celles-ci (z, = —z2). 


CH. XIII. CINÉTIQUE DES PHÉNOMÈNES AUX ÉLECTRODES 361 


dans le cas général de distinguer le nombre d'électrons z participant 
à la réaction globale et le nombre d'électrons z; participant à l’i-ième 
réaction individuelle. 

Par polarisation d'électrode As on entend l’écart du potentiel, 
sous l’action du courant, par rapport au potentiel d'équilibre (ou 
réversible) e, ou par rapport au potentiel mixte e,, * (en l’absence 
de courant extérieur), et cela quelle que soit la cause de cet écart. 
Etant donné que l'application d’un courant cathodique déplace le 
potentiel dans le sens négatif et l'application d’un courant anodique 
le déplace dans le sens positif, la polarisation cathodique sera tou- 
jours négative : 


ÂEcathode = Ei — Er LÜÙ 
ou | 
AEcathode = Ej — Em < 0, 
alors que la polarisation anodique est toujours positive : 
AEgnote = Ei— Er > Ù 
ou 
AEanoe = €i — Em > 0. 


Tandis qu'aucun doute ne plane en ce qui concerne le signe de l& 
polarisation d’électrode, la question du signe à attribuer aux cou- 
rants cathodique 7, et anodique 7, n’est pas résolue d’une façon 
univoque jusqu'à présent. En conformité avec l'esprit de la Conven- 
tion de Stockholm au sujet des potentiels d’électrode, le courant. 
cathodique sera considéré comme positif et le courant anodique- 
comme négatif. | 

Ainsi que nous l’avons déjà indiqué plus haut, le stade détermi- 
nant la vitesse du processus à l’électrode dans son ensemble est 
appelé stade lent ou stade modérateur. Le caractère lent de tel ou te 
stade est la cause directe de la polarisation d’électrode. Si l’on: 
connaît la nature du stade lent, c.-à-d. que si la cause de l’apparition 
de la polarisation est claire, il sera préférable d'employer, au lieu 
du terme de polarisation, les termes de surtension d’électrode ou de 
surtension tout court. 

La surtension c’est donc une polarisation d'’électrode due au 
déroulement lent d’un stade bien déterminé du phénomène d'électro-- 
de global. Le terme de surtension est employé très souvent en combi- 
naison avec le nom du protagoniste de la réaction d’électrode dont. 
la polarisation est envisagée. C’est ainsi qu’il est admis de parler 
d'une surtension d'hydrogène et d’une surtension métallique. En plus, 


* La grandeur Ae serait improprement appelée polarisation, comme le fait, 
par exemple, Vetter, car le potentiel mixte e,, à partir duquel est mesurée Ae, 
correspond dejà à un état polarisé de l’électrode (dans le sens anodique à partir de: 
2€, et dans le sens cathodique à partir de ,e,). 
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on sous-entend habituellement qu'il s’agit d’une polarisation spé- 
cifique pour la réaction considérée et non d’une surtension de diffu- 
‘sion. 

Suivant la nature du stade lent, on peut distinguer plusieurs 
sortes de surtensions. Comme il ressort des exemples qui viennent 
d’être envisagés, un des stades obligatoires de tout processus à l’é- 
lectrode est le transport des entités participant à la réaction vers 
l'interface électrode-électrolyte ou dans le sens inverse. Si le stade 
en question est freiné, les concentrations (ou les activités) au voisi- 
nage de l’électrode de tous (ou de certains) corps réagissants devien- 
dront différentes de leurs concentrations (activités) initiales par suite 
du passage du courant. Comme le potentiel d’électrode est déterminé 
par la composition de la solution adjacente à la surface de l’électro- 
de, il est clair que le changement de composition de la solution fera 
varier aussi la valeur du potentiel, autrement dit on verra apparaître 
une polarisation d’électrode. Un déroulement lent du stade pure- 
ment chimique qu'est la réaction précédant l’acte de décharge ou 
y succédant, a aussi comme résultat immédiat une modification des 
activités (concentrations) des entités participant à la réaction 
d’électrode au voisinage de la surface de l’électrode, ce qui entraîne 
des variations correspondantes du potentiel d’électrode, autrement 
dit l’apparition d’une polarisation. La polarisation due au freinage 
dans les stades de transport et de transformation chimique peut être 
nommée polarisation de concentration Aec. Le cas particulier de la 
polarisation de concentration où tous les stades du processus à l’é- 
lectrode, sauf le stade de transport, s'effectuent d’une façon réversible 
<orrespond à la surtension de transport ou (terme quelque peu impro- 
pre) à la surtension de diffusion na. Un autre cas particulier de la 
polarisation de concentration est réalisé lorsque tous les stades du 
processus à l’électrode, sauf celui de transformation purement chi- 
mique, s'effectuent d’une façon réversible. Cette sorte de polarisa- 
tion de concentration peut être appelée surtension chimique Men ou 
surtension réactionnelle n.. 

Nous avons déjà signalé que tout phénomène à l’électrode com- 
porte au moins un stade donnant lieu à un passage d'électrons à tra- 
vers l’interface électrode-électrolyte. Il y a intérêt à appeler surten- 
sion électrochimique na la polarisation d’électrode due à un déroule- 
ment lent de ce stade, puisque c’est justement le stade de passage 
d'électrons qui est un acte électrochimique proprement dit. Pour 
Aésigner cette sorte de surtension, on fait aussi largement usage des 
termes de décharge lente ou de surtension de transfert d'électrons. 
Enfin, le caractère ralenti du stade de construction ou de destruction 
du réseau cristallin, ainsi que le caractère ralenti du passage d’une 
variété (moins stable) à une autre (plus stable dans des conditions 
données) correspondent à la surtension de phase nn. Les variations 
de la concentration au voisinage de la surface de l’électrode ne revê- 
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tent qu’une importance secondaire pour l'apparition d’une surten- 
sion électrochimique et d’une surtension de phase. Un rôle beaucoup 
moins effacé est joué en l'occurrence par la variation d'énergie 
d'activation du processus en question. C’est la raison pour laquelle 
la surtension électrochimique et la surtension de phase sont souvent 
réunies sous le nom générique de polarisation d'activation Aëue. 

Dans le cas général, l'écart du potentiel d’électrode à sa valeur 
d'équilibre sous l’action du courant résulte de la superposition de 


tous les types de surtension, soit 


AE; = Na + Mr + Na + Nph 
ou 
Âe; = Ate + AEace = Na + Mr + Na + Non (13.8) 


Toutelois, on peut trouver des phénomènes aux électrodes et créer 
des conditions où le rôle prépondérant sera joué par un seul type de 
surtension. 

La subdivision de la polarisation en polarisation de concentra- 
tion et en polarisation d'activation est en quelque sorte convention- 
nelle. C’est ainsi que la surtension de phase, classée dans la polarisa- 
tion d'activation, dépend notablement de la concentration des 
particules intermédiaires et, en ce sens, elle peut être rattachée 
à la polarisation de concentration. La vitesse d’un stade purement 
chimique est fonction, pour autant que l’on sache, de la valeur 
correspondante de l'énergie d'activation. La surtension chimique ou 
réactionnelle, définie plus haut comme un cas particulier de La pola- 
risation de concentration, peut être classée également, avec suffisam- 
ment de bien-fondé, dans la polarisation d'activation. La surtension 
due au caractère ralenti du stade chimique est donc pour ainsi dire 
un élément de liaison entre la polarisation de concentration et celle 
d'activation. 


CHAPITRE XIV 


POLARISATION DE CONCENTRATION 


Les freinages aux stades de transport et de transformation pure- 
ment chimique entraînent un changement de concentration des 
entités participant à la réaction d’électrode au voisinage de l’électro- 
de *. Il en résulte un changement du potentiel d'équilibre de l’é- 
lectrode et l’apparition d'une polarisation de concentration. En 
outre, on voit aussi se modifier la concentration des particules parti- 
cipant aux autres stades du processus à l’électrode, notamment 
à l’acte de. décharge, ce qui doit être pris en considération au cours 
de l’examen de la cinétique de ces stades. L’influence qu’exerce la 
polarisation de concentration sur la cinétique du phénomène à 
l’électrode dans son ensemble et sur la valeur du potentiel d’une 
électrode parcourue par un courant ne peut être négligée que si la 
réaction électrochimique se déroule à de faibles vitesses, c.-à-d. en 
cas de faibles densités de courant. En revanche, si les densités de 
courant sont fortes, les stades de transport peuvent déterminer la 
vitesse du phénomène à l’électrode global. -: 


144.1. Surtension de diffusion 
44.1.1. NOTION DE SURTENSION DE DIFFUSION 


On appelle surtension de diffusion na l'écart du potentiel d’une 
électrode parcourue par un courant €; par rapport au potentiel 
d'équilibre &,, écart dû au caractère ralenti du stade de transport 
des entités participant à la réaction d’électrode. | 

Si les autres stades de la réaction à l’électrode s'effectuent d’une 
façon réversible ou à des vitesses incomparablement supérieures 
à celle du stade de transport, la totalité de la variation du potentiel 
d’électrode due au passage du courant à peut être identifiée à la 
surtension de diffusion. Dans ce cas, pour la surtension de diffusion 


* L’expression « au voisinage de l’électrode » se rapporte à la couche de 
solution adjacente à la surface de l’électrode et qui est directement entraînée 
dans l’échange de charges entre l’électrode et la solution, c.-à-d. qu'elle déter- 
mine la valeur du potentiel d’électrode. 
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sera valable l'équation (13.6) mise sous la forme de 
Na = Ej — Eye (14.1) 


Toutefois, l’écart du potentiel par rapport au potentiel d'équilibre 
résulte ici des seuls facteurs de concentration et, pour cette raison, 
le potentiel d’une électrode parcourue par un courant &; peut être 
considéré comme une nouvelle valeur du potentiel d'équilibre, e,, 
différente de la valeur primitive €. seulement par le fait qu’elle 
correspond maintenant à d’autres valeurs de la concentration ou, 
plus précisément, des activités qu'ont les entités participant à la 
réaction à l’électrode. En d’autres termes, afin de pouvoir décrire la 
surtension de diffusion en tant que phénomène quasi équilibré, il 
est possible de recourir à la méthode purement thermodynamique. 
Dans ce cas,'il n’y a que l’état initial et l’état final du système qui 
comptent, alors que les voies de transition entre ces états, de même 
que le mécanisme par lequel s’accomplit la transition, sont sans 


« 


importance. Soit une réaction intervenant à l’électrode 


zF 
At vmB+...= vl+s,M+... (14.2) 


les activités des corps correspondants étant égales à aa, ar, ax et 
am. Le potentiel d'équilibre &, sera alors décrit par 


RT ax Aae 
= +— 1 VL VN (14.3) 
L M 


ou 
RT 
—— #0 Pam a : : 
e=e + > v;lna;. 


L’imposition d’un courant à fera changer la composition de la 
solution au voisinage de l’électrode et, après un certain laps de temps 
et notamment lorsqu'un état stationnaire aura été atteint, les activi- 
tés des entités participant à la réaction à l’électrode prendront, 
dans la couche de solution adjacente à l’électrode, des valeurs nouvel- 
les et constantes a1, ap, ax et am. Le potentiel d'équilibre &/ sera 
alors traduit par 


"VA ‘VB 
r U AT ,. “1 @p 
= 60 ln — 
ere + In MEET (14.4) 
z 4m 


ou 
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La substitution de (14.3) et de (14.4) dans (14.1) donnera l'équation 
générale de la surtension de diffusion 


= D = — 
zF ( a? É ( ay ' , 
ir am 


laquelle peut être récrite, si l’on attribue des valeurs positives aux 
coefficients stœchiométriques des corps de départ et des valeurs 
négatives à ceux des produits de la réaction, sous la forme suivante: 


(14.5) 


’ 


— RT “ | 
Na = DE? ne. (14.6) 


zF 


Il s'ensuit que pour écrire l’équation traduisant la surtension de 
diffusion, il suffit de connaître la réaction d'électrode globale. 
C'est ainsi que pour la réaction 


Fes* + e7 = Fe2* (14.7) 
l’ équation (14.5) se voit simplifier: 


a: a 
= In Serre ; (14.8) 
Fe2+/"Fe2+ 
Pour le processus cathodique (réduction des ions ferriques en ions 
ferreux), Gres+ <C Gpes+, AalOTS que Gpez+ >> Are et la valeur de la 
surtension de diffusion cathodique sera négative. Pour le processus 
anodique (oxydation des ions fer divalents en ions trivalents), 
Qhes+ >> pes, tandis Que Apez+ << Arez+ et la valeur de la surten- 
sion de diffusion anodique sera positive. 

La surtension de diffusion correspondant à la réaction 


Agt—+Le- — [Ag (14.9) 
est décrite par l'équation 
RT A Ag+ 
=— In 14.10 
Na F GA g+ .s ( } 


et celle qui correspond à une réaction mettant en jeu les ions argent 


complexes 
Ag(CN)2+e = [Ag] +2CN- (14.11) 


se traduira par l'équation 


__ RTyr. CAg(CN)3/ 2 Ag(CNYs ; 
= M Gene) (14.12) 


Dans tous ces cas, la modification de la mposition de l’électro- 
lyte au voisinage de l’électrode est telle que la valeur de la surtension 
de diffusion correspondant à la polarisation cathodique sera négative, 
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et celle qui correspond à la polarisation anodique sera positive. Si, 
par exemple, la réaction (14.9) se déroule dans le sens cathodique, 
la solution au voisinage de l’électrode s’appauvrira en ions argent : 
Lhgt << Aag+ et Mac < 0. Par contre, si cette même réaction s’ef. 
fectue dans le sens anodique, la concentration des ions argent au 
voisinage de l’électrode se voit augmenter: aag+ ©> GAgt Et Nat) >> 
> 0. Les variations de la composition de la solution décrites ont 
été découvertes expérimentalement par Samartsev (1932-1934) qui 
avait employé à cet effet une méthode interférométrique modifiée. 
Dans le but d’étudier l’état de l’électrolyte au voisinage de l’électro- 
de, en tant que fonction du courant polarisant, on a aussi pratiqué 
ultérieurement d’autres méthodes, notamment la méthode schlierer 
(ou $trioscopie) et l’observation des particules en suspension dont la 
distribution dépend de la densité de la solution et également de la 
concentration de celle-ci, ainsi que du caractère du mouvement du 
liquide. Toutes ces observations ont permis de donner une confirma- 
tion qualitative de l’équation générale pour la surtension de diffu- 
sion. Il faut cependant souligner que les équations (14.5) ou (14.6) 
sont déduites à partir de considérations thermodynamiques d'’or- 
dre général et ne peuvent, de ce fait, traduire la cinétique du pro- 
cessus, C.-à-d. qu'elles ne permettent pas de rattacher la valeur de la 
surtension de diffusion, qui donne la mesure de l’irréversibilité du 
processus, à l’intensité du courant en tant que mesure de la vitesse 
du processus. Pour mener à bien ce problème, il est nécessaire de 
formuler certaines suppositions au sujet de la nature du phénomène 
de transport et d'essayer de simuler le modèle de la couche limite 
qui est le siège du processus en question. 

La livraison des corps de départ vers la surface de l’électrode et 
leur évacuation de la zone de réaction d'’électrode s’effectuent, si 
aucune transformation chimique intermédiaire n'intervient, par 
trois voies: migration, diffusion moléculaire et convection. 

La migration est un déplacement d’ions (ou d’autres particules 
chargées) sous l’action d'un gradient de champ électrique dW/dx 
engendré au sein de l’électrolyte lors du passage d’un courant à tra- 
vers le système électrochimique. La migration d'ions a été envisagée 
au Chapitre IV où l’on a vu que le sens de mouvement de l'ion ÿ 
dans un champ électrique est déterminé par le signe de sa charge z; 
et que la vitesse de migration dépend de son nombre de de transport t; 


dans des conditions données. Puisque t; — Aj/ > ln on en déduit 
qu'en présence d’un excès d’électrolyte étranger (c.-à-d. d’un électro- 
lyte n’intervenant pas directement dans la réaction à l’électrode) 
le nombre de transport de l’espèce ionique considérée tend vers 
zéro et que l’apport de migration au processus de transport global 
peut être négligé. 

La diffusion moléculaire est un déplacement de particules sous 
l’action d’un gradient de potentiel chimique du/dx ou, approximati- 
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vement, d’un gradient de concentration dc/dx qui apparaît dans une 
solution par suite de son hétérogénéité qualitative ou quantitative. 
La diffusion moléculaire a été étudiée au Chapitre VI où ont été 
déduites les lois de Fick qui décrivent ce phénomène. 

La diffusion par convection est un transfert des particules de soluté 
avec le flux de liquide. Le mouvement du liquide apparaît d’ailleurs 
soit spontanément, par suite des différences de densité de la solution 


_4ÿ _p 


7 
- _ 
0 


a) b) C) 


Fig. 46. Schéma de transport des particules vers la surfäce de la cathode en l’ab- 
sence d’électrolyte indifférent : 
a — cations; b — anions et ce — particules non chargées 


dans ses portions diverses, c.-à-d. par suite de l’existence d’un 
gradient de densité dp/dx (convection naturelle), soit est provoqué 
par agitation et circulation (convection forcée). 

Suivant le sens de la réaction (cathodique ou anodique), le signe 
de la charge des particules y intervenant (cations, anions, particules 
non chargées) et le rôle qu’elles jouent dans la réaction à l’électrode 
{corps de départ ou produits finals, participants directs à l'acte 
d'échange de charges avec l’électrode ou participants indirects, 
comme c'est le cas des ligands des particules complexes), plusieurs 
Cas peuvent être envisagés en ce qui concerne la superposition de la 
migration, de la diffusion et de la convection dans le phénomène 
de transport. | 

La figure 46 représente schématiquement la superposition de 
ces trois modes de transport de particules lors d’une réduction catho- 
dique des cations, des anions et des molécules dans les solutions ne 
contenant pas d’électrolyte étranger en excès. S’il s’agit de la réduc- 
tion des particules chargées positivement (v. fig. 46, a), leur trans- 
fert. à la cathode s'effectuera par migration, par diffusion et par 
-convection, les flux de chacune d'elles étant dirigés dans un même 
sens. En cas de réduction des anions (v. fig. 46, b), leur passage à la 
<athode s'effectue par diffusion et par convection ; la migration des 
anions, par contre, les éloigne de la surface de l’électrode. En cas 
de réduction des particules non chargées (v. fig. 46, c), la migration 
æst nulle. En cas d’oxydation anodique, la migration s’opposera au 
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passage des cations à l’électrode ; le transport des anions est assuré 
par la migration, par la diffusion et par la convection, et lors de 
l'oxydation de corps organiques, par la diffusion et par la convection. 


14.1.2. THÉORIE DE LA SURTENSION DE DIFFUSION ABSTRACTION 
FAITE DE LA CONVECTION 


La première théorie quantitative de la surtension de diffusion, 
élaborée principalement par Nernst et Brünner à la frontière du 
XIX® et du XX° siècles (1888-1904), ne faisait entrer en ligne de 
compte que la migration des ions et leur diffusion. Selon la théorie 
de Nernst-Brünner, toute la variation de composition de l’électro- 
lyte intervient exclusivement dans une mince couche de solution 


U,,0C | u,,C 
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a) 
Fig. 47. Variations”schématiques de la vitesse de mouvement du liquide Uy, 


et de la concentration c du corps au voisinage de la surface cathodique : 
a) abstraction faite de la convection; b) compte tenu de la convection 


adjacente à l’électrode, à savoir dans la couche de diffusion 6. Cette 
couche est considérée comme immobile. Elle n’est entraînée dans 
aucun déplacement du liquide, survenant à l’intérieur d’un système 
donné. Le modèle de la couche de diffusion de Nernst-Brünner (est 
représenté schématiquement par la figure 47, a. La variation de con- 
centration de l'électrolyte, dont l’un des ions prend part à la réaction 
d’électrode, s'effectue dans cette couche suivant une ligne droite 
à partir d’une certaine valeur cs (correspondant à la concentration 
dans la profondeur de la'solution) jusqu’à c’ (concentration au voi- 
sinage de l'électrode ; sur la figure 47, a jusqu'à c., car ils ‘agit là 
d'un processus : cathodique). Le gradient de concentration détermi- 
nant la vitesse de la diffusion est donc égal: à:{c, — c.)/ô. Enfin; 


24—0232 
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cette théorie admet que les concentrations et les activités coïncident 
(bien que cette supposition n'ait pas été avancée par ses auteurs, 
puisque la notion d'activité n'existait pas encore à l’époque) et 
que les nombres de transport ne dépendent pas de la concentration 
de la solution. Cette dernière supposition ne se justifie que dans le 
cas des solutions contenant un électrolyte binaire, les mobilités 
de ses ions y étant presque identiques (v. Tableaux 24 et 25). On 
a donc intérêt à envisager les principes fondamentaux de la théorie 
de la surtension de diffusion due à Nernst-Brünner en prenant comme 
exemple un système 
Ag | AgNO, | Ag 


constitué par deux électrodes d'argent et une solution de nitrate 
d'argent, électrolyte binaire dont les nombres de transport ne dépen- 
dent presque pas de la concentration. 

Posons que l’électrolyte du système choisi est traversé par un 
courant de gauche à droite. L’électrode de gauche sera alors l’anode 
et l'argent doit passer sous forme d'ions de cette électrode à la solu- 
tion, alors que l’électrode de droite sera la cathode et elle doit être 
le siège de la décharge des ions argent, conduisant à l'argent métal- 
lique. La circulation d’une quantité d'électricité égale à un faraday, 
à condition que le réndement en courant soit de 100 %, fait passer 
de la solution à l’électrode, par suite de la décharge, un ion-gramme 
d'argent. Le temps t pendant lequel s'effectue ce passage est donné 
par 


_ 
Fr 


Il en découle que du fait du processus électrochimique la teneur de la 
solution en argent au voisinage de la cathode baisse à une vitesse de 


1 I 


— 
CRT > 


T F 


En même temps, le passage d’un faraday apporte à l’électrode f+ 
ions-grammes d’argent par suite du transfert. La vitesse d’accrois- 
sement par transport de la teneur en argent au voisinage de la cathode 
sera égale, pour une intensité de courant J, à 


_. 


—+ = 
pe x 


On a généralement t; << 1 et la ae ne peut compenser la perte 
de la concentration en ions argent due à leur décharge. Il en résulte 
l'abaissement de la concentration au voisinage de la cathode jusqu’à 
Ce par rapport à c, dans la profondeur de la solution, qui fait appa- 
raître un gradient de coneentration et provoque wne diffusion inter- 
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venant dans le sens solution-électrode à une vitesse de 
Co — Ce 
ART, 


où À, — le coefficient de diffusion des ions argent 
Q — la macrosurface de l'interface électrode-électrolyte, déter- 
minée par les dimensions géométriques de l’électrode. 
Dès que l’état stationnaire (auquel correspond une valeur bien 
déterminée de c, qui dépend de l'intensité du courant) est atteint, 
la vitesse de transport des ions argent à partir de la couche adjacente 
à la cathode et la vitesse de leur transport vers cette couche devien- 

dront égales, soit 


Ur : +A,Q EE — 0. (14.13) 


On peut trouver à partir de (14. 15) la concentration c, au voisinage 
de la cathode pour une intensité du courant Z ou pour une densité 
de courant i: 


Cents. 08; (14.14) 


L'équation (14.13) permet également de trouver la valeur de la 
densité de courant à qui correspond à la concentration c, dans la 
couche adjacente à la cathode 
Co C N 

i— FA, -— —— ur L (14.15) 
La substitution de la valeur de c, tirée de (14.14) dans (14.10) et 
le remplacement de aag+ par Cofo donne 

__ RAT ({—1,) 8 7 f 
cr ln [1 —< FA,Ce FA 


ou, pour fe — fo 


1—1,)ô . 
Ma= + In H-SE | ; (14.16) 


Dans le cas d’un électrolyte binaire MA, les charges ioniques duquel 
sont égales à z, on peut écrire, au lieu de (14.16), 


= infos :]. (14.17) 


zFA;cC 


Des considérations analogues nous donnent pour un processus 
anodique les équations 


ART] ({—#,)0. 
= In (+ GE), (14.18) 


24% 
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pour la formation de cations monovalents, et 


—t,)Ô 
M= In (14 Sn TS i) (14.19) 
pour la formation de cations de charge z. 

Si l’on prend en compte que dans le second terme de l’expres- 
sion logarithmique le facteur précédant la densité de courant ne 
dépend pas de la valeur de cette dernière et demeure constant pour 
une réaction d’électrode donnée et pour une température constante, 
on pourra mettre les équations (14.16) à (14.19) sous la forme suivante : 


= In ({ + ai), (14.20) 
où 
_(—1)8 
ha, (14.21) 


Dans l'équation (14.20) les signes moins et plus se rapportent au 
processus cathodique et au processus anodique respectivement. 
En partant des équilibres aux électrodes, on peut déduire les 
équations traduisant aussi la relation entre la surtension de dif- 
fusion et la densité de courant pour des réactions d’électrode plus 
complexes. Pour chaque entité j participant à la réaction d’électrode, 
on obtient une expression analogue à (14.20); en plus, comme il 
ressort de l’équation générale pour la surtension de diffusion (14.6), 
l'expression logarithmique entrera dans l’équation recherchée à une 
puissance v; correspondant au facteur stæœchiométrique d'une espèce 
de particules donnée, c.-à-d. que sous forme générale on aura 


FES v;ln (1 + fai). (14.29) 
Le second membre de l’équation (14.22) peut être développé en série 


RT : : 
Ma = + nr D V; In (1 + ;kai) = 


.. RAT ns PRIT 
5 hair DIV Ghai) + DV (hais. 


<t, pour na — 0 et i + 0, on peut négliger tous les termes de cette 
série, sauf le premier 


re 7 
ME 2F DIV jKai (14:23) 
On constate que la surtension de diffusion est dans ce cas une fonc- 
tion linéaire de la densité de courant. La dérivée 
04 RT th Fo à ap 
( oi re 2 ra he EE) 


i0 : é ECM 5 
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a la dimension de la résistance et s’appelle résistance de polarisation 
à la surtension de diffusion R;, elle est déterminée par les rapports 
stæœchiométriques de la réaction d’électrode et la grandeur k, ou la 
densité de courant limite. 

Avec l'augmentation de la densité de courant cathodique, la 
surtension de diffusion s’accroîtra progressivement jusqu’à ce que 
le produit ;kji devienne voisin de 
l'unité. Dans ces conditions, une “€ | 
augmentation supplémentaire mé- 
me insignifiante de la densité de | 
courant provoque un décalage ap- 
préciable du potentiel dans le sens | 
négatif et pour ;k4i = 1 la surten- | 
sion de diffusion cathodique doit | 
devenir une quantité négative infi- | 
niment grande ea — —00 (fig. 48). 

La densité de courant correspon- | 
dant à ces conditions s'appelle £& | 
densité de courant de diffusion ca- | 
thodique limite: 
1 c'e 
dti D ka (14.25) Fig. 48. Courbe représentative de 
variation du potentiel de la catho- 
La densité de courant cathodi- de, qui s'effectue en fonction de 


que limite est atteinte lorsque la ia densité de courant et a pour cause 
couche d’électrolyte adjacente à la surtension de diffusion 
la cathode se trouve totalement | 
épuisée en ions à décharger, c.-à-d. à c. = 0 *. C’est ce qui ressort 
de la confrontation de l'équation (14.26) | 
| 1 { c 
hs = (14.26) 
résultant de (14.21) et de (14.25), avec l'équation (14.15) récrite 
pour les ions de charge 2: 


lag = FA EE, (14.97) 


Ô 


Pour la densité de courant limite, le gradient de concentration 
== te) Co 
dm 6 Jisy 


et partant la vitesse de diffusion atteignent une valeur limite. 
Toute nouvelle augmentation de la densité de courant est impossible 


* On peut aussi aboutir à cette conclusion en partant de l'équation générale 
pour la surtension de diffusion (14.6). En effet, si dans le numérateur de (14.6) 
on pose égale à zéro l’activité d’une entité quelconque participant à la réaction, 
la surtension deviendra une valeur négative infiniment grande. 
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et, de cette manière, la diffusion pose une limite à l’augmentation 
de vitesse d’une réaction d’électrode donnée. Toutefois, le décalage 
de potentiel observé dans le domaine de la densité de courant 
limite est susceptible de déclencher quelque nouvelle réac- 
tion cathodique, dont le potentiel d'équilibre soit plus électronégatif 
que celui de la réaction primitive, ce qui rendra possible une nouvelle 
augmentation de la densité de courant. 
I1 ressort des équations (14.26) et (14.27) que 


less fa test (14.28) 
dil(o) Co Co : 
ou 
CR (14.29) 
Co dti(c) 


La mise en œuvre de ces relations en combinaison avec l'équation 
fondamentale (14.6) permet de déduire la relation entre la surtension 
de diffusion et la densité de courant. Au lieu de (14.20), on peut 
écrire pour le FT. ur 


na in (1———), (14.30) 


a 
À partir de cette équation on pourra calculer la valeur de la surten- 
sion de diffusion 4 pour n'importe quelle densité de courant à 
si l’on connaît la densité de courant limite. L’équation pour la sur- 
tension de diffusion anodique, mise sous sa forme la plus simple 


RT 
alla — ET In (1 + kai) ; 


montre que «a Croît de façon monotone avec l'augmentation de la 
densité de courant. Dès lors, on pourrait croire qu'à la différence 
du phénomène cathodique il ne devrait pas exister en l’occurrence 
une densité de courant limite. Or, l’expérience montre qu’en cas de 
dissolution anodique d’un métal la courbe de polarisation accuse 
également l'apparition d'une portion correspondant au courant 
limite, et même on assiste parfois à une chute de densité de courant, 
dès qu’un certain potentiel est atteint. Une des causes de cette diver- 
gence entre la théorie et l” expérience réside dans les simplifications 
admises au cours de l'étude des réactions aux électrodes, notamment 
l'hypothèse selon laquelle lors de la dissolution anodique d’un métal, 
par exemple de l’argent, il y aurait formation d'ions libres. Or, en 
réalité, la totalité des ions sont plus ou moins hydratés. Compte 
tenu de l'hydratation, on devrait récrire la réaction (14.9) de la 
manière suivante: 


Agia re = [Ag] + n,H0, (14.31) 


où Ag sont les ions argent hydratés qui contiennent dans leur 
couche d'hydratation interne », molécules d’eau. L’équation géné- 
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rale pour la surtension de diffusion (14.5), appliquée au cas considéré, 
doit être récrite comme suit: 


RT aa / TAgàq 
DR ee Late A nn 
zF (aH,0/4H20)"h É 


et pour chaque entité participant à la réaction, à savoir pour les 
ions Agi4 et pour les molécules d’eau, il est nécessaire d’établir 
des bilans d’électrode. S'agissant des ions argent, les balances pour 
les réactions (14.9) et (14.31) coïncident. En procédant à l’établis- 
sement du bilan pour les molécules d’eau, il ne faut tenir compte 
que des molécules qui sont liées au cours de la réaction d'’électrode 
se déroulant à une vitesse de 


(14.32) 


RTE 


et de la diffusion dont la vitesse, dans les conditions fixes, est égale à 
LS ce ne 
H20 — CH20 
A0Q = = ô = . 


La migration des molécules d’eau, qui sont des particules non char- 
gées, est nulle, et l’on peut faire abstraction, en première approxi- 
mation, de leur transfert avec les ions argent et les ions nitrate. 
Dès que l’état stationnaire est atteint, on a 


c9 — C 


ou 
npÔI nnÔi 
CH20 = C0 — A CO — FA Lo (14.33) 
Ce Ôi e , 
La substitution de c, += à a, + et de cx0o, 
Aa Chéta A£aq 2 
tirée de (14.33) à ax.o dans (14. 39). ons 
+ 
11 (1— 4) di 
RT FAC, + 
ne oi LP Ve à (14.34) 
(et) h 
F A0 C0 


Il ressort de (14.34) qu'avec l'augmentation de la densité de 
courant une valeur limite de celle-ci peut être atteinte, qui corres- 
pond à 

| CH20 | 
dtl(a) — FA ne (14.35) 
Cette densité de courant sera atteinte d’autant plus vite que le 
nombre d’hydratation nr, des aqua-ions argent en cours de formation 
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est plus grand ; elle doit correspondre à un état de l’électrolyte au 
voisinage de l’anode, pour lequel la quasi-totalité de l’eau se trouve 
liée par les ions formés. 

En procédant de la sorte, il est possible d'obtenir pour la réaction 


Ag (CN)5 +e” = [Ag] +2CN, 


D 


qui se déroule de droite à gauche, l'équation 


= In, (14.36) 


= 
(1—— } 
: dt{(a) 
qui témoigne elle aussi de l'éventualité de l’existence d’une densité 
de courant anodique limite. La valeur de cette dernière 


FA 

| alto = TA 08 (14.37) 
correspond à l'épuisement total en ions CN - de la couche adjacente 
à l’anode. 

Il faut signaler qu avant même l'établissement de la densité 
de courant limite, la concentration du composé en cours de for- 
mation ‘atteint fréquemment, au voisinage. de l’anode, la limite de 
solubilité c, de ce composé, c.-à-d. qu’il se forme une solution saturée. 
Toute nouvelle augmentation de concentration devient alors impoôs- 
sible, le gradient de concentration atteint sa valeur maximale 
Cs— Cr Dee , LL x 
——— et, partant, on ne doit pas s'attendre non plus à une augmen- 
tation de la densité de courant anodique. Dans la solution saturée, 
une précipitation du sel de métal peut s’amorcer sur la surface solide 
la plus proche, c.-à-d. sur celle de l’électrode. La plupart des composés 
solides étant doués d’une faible conductibilité, le précipité de sel 
ainsi formé sera le siège d'une chute notable de tension. L'apparition 
d’une densité de courant limite apparente est souvent due à la for- 
mation, sur la surface, de composés contenant de l'oxygène. Dans 
tous ces cas, le décalage du potentiel dans le sens positif peut même 
s'accompagner d’un décroissement de la densité de courant anodique. 
Les phénomènes de.ce genre représentent les diverses formes de pas- 
sage du métal dans ce qu’on appelle état passif. 

Vu ce qui vient d’être dit, la surtension de diffusion est déter- 
minée en premier lieu par la valeur de la densité de courant limite 
au ou par la valeur de la constante k£;. Selon la théorie de Nernst- 
Brünner, la densité de courant limite dépend avant tout, comme 
il ressort de l’équation (14.26), du coefficient de diffusion À; des 
particules correspondantes, de leur charge z;, de la concentration 
initiale c? (ou, ce qui revient au même, de la concentration au-delà 
des limites de la couche de diffusion) et de l'épaisseur de la couche 
de diffusion 6. Ainsi qu'il a été déjà signalé, les nombres de trans- 
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port {; d'une espèce ionique donnée peuvent être rendus nuls; en 
plus, la migration est nulle en cas de particules non chargées. Le 
coefficient de diffusion peut être soit calculé, soit emprunté aux 
données expérimentales. La détermination de la concentration initiale 
ci ne présente pas non plus de difficulté. La grandeur la moins déter- 
minable est l'épaisseur de la couche de diffusion ô, qui ne peut être 
calculée dans le cadre de la théorie de Nernst-Brünner. On la déter- 
mine par voie expérimentale, le plus souvent à partir des mesures. 
de la densité de courant limite. Les données expérimentales montrent 
que Ô dépend très peu de la composition de la solution mais varie 
de façon appréciable avec un changement de régime de mouvement 
de l’électrolyte. Cette relation est exprimable par la formule empi- 
rique 

Ô — Ô9® ”, (14.38) 


où & — la vitesse angulaire de rotation de l’électrode, égale à 2rm. 
(m est le nombre de tours de l’électrode tournante par 1 s} 

6, = l'épaisseur de la couche de diffusion à une vitesse de rota- 

tion égale à l'unité 

n — le nombre voisin de 0,5. 

La valeur expérimentale de l'épaisseur de la couche de diffusion 
varie, suivant l'intensité de l’agitation, de 105 à 10? cm. Ces valeurs 
de Ô sont incompatibles avec l'hypothèse de l’immobilité absolue. 
de la solution dans la couche de diffusion. En effet, si tel était le 
cas, les forces qui s’exercent entre l’électrode et la solution et qui 
sont responsables de l’atténuation du mouvement devraient s’éten- 
dre à des centaines de milliers de couches moléculaires, ce qui est 
en contradiction avec toutes les données disponibles sur la nature 
des forces intermoléculaires et ne s’accorde pas avec les résultats des. 
recherches électrocinétiques. 


14.1.3. THÉORIE DE LA SURTENSION DE DIFFUSION COMPTE 
TENU DE LA DIFFUSION CONVECTIVE 


\ 


Malgré les défauts inhérents à la théorie de Nernst-Brünner, tels 
que l'impossibilité d'un calcul théorique de la densité de courant 
limite ou l’inconsistance physique du modèle de la couche de dif- 
fusion, il fallut attendre près de quarante ans avant que surgisse- 
une meilleure théorie de la surtension de diffusion. Les progrès réa- 
lisés dans ce domaine furent obtenus grâce à l’application aux phéno- 
mènes de diffusion des principes fondamentaux de transfert de cha- 
leur et de masse, et en particulier, des lois de l’hydrodynamique. 

La nouvelle théorie de la surtension de diffusion, qui est le fruit 
des travaux de nombreux savants, repose sur l’idée que la seule. 
couche de solution immobile est celle qui se trouve au voisinage immé- 
diat de la surface de l’électrode et possède une épaisseur de l’ordre de 
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quelques diamètres d’atome, grandeur infiniment plus petite que 
l'épaisseur de la couche de diffusion. Dans la couche de diffusion 
(ainsi qu’au-delà de celle-ci) la solution n’est point immobile. La 
vitesse de son mouvement varie, à mesure qu’on s'approche de l’élec- 
trode, de u = ux, dans la profondeur de la solution jusqu’à w = 0 
à la surface de l’électrode. Le changement de vitesse se produit dans 
une certaine couche, dite couche limite Ô; ou couche de Prandtl ôpr. 
Le transfert de mouvement d’une couche à l’autre est déterminé 
par la viscosité cinématique v du liquide, qui représente le rapport 
de la viscosité y du liquide à la densité p de celui-ci: 


v=—+., (14.39) 
( 

Pour la plupart des solutions, v est de l’ordre de 10-? cm?.:s"t, Le 
transfert du soluté d’une couche à l’autre, autrement dit la diffu- 
sion du soluté, est déterminé par le coefficient de diffusion À qui est 
généralement de l’ordre de 105 cm?:s-1, Le transfert du mouvement 
est donc plus efficace que le transfert du soluté par diffusion et c’est 
pourquoi, si les valeurs de Aux et de Ac sont commensurables, le 
gradient de vitesse pourra être moindre que le gradient de concentra- 
tion, c.-à-d. que l’épaisseur de la couche de Prandtl doit être supé- 
rieure à celle de la couche de diffusion : ôpr > 6. On a mis en évidence 
qu'il existe la relation suivante entre ces deux grandeurs: 


ù = (2 ie (14:40) 


Ôpr V 


En d’autres termes, l'épaisseur de la couche de diffusion constitue 
à peu près 0,1 de l'épaisseur de la couche de Prandtl: 


1/3 -S \1/3 
8—(<-) êpr= (+) HÉROS. (14.41) 
Dans la couche à la solution n’est pas immobile, mais la vitesse de 
son mouvement, en première approximation, varie de façon linéaire 
avec l'éloignement de la surface. La relation entre Ô et ôpr, ainsi 
que les variations de ux et de c avec la distance qui sépare le point 
considéré de l’électrode sont représentées schématiquement par la 
figure 47. | 

La valeur de à doit dépendre, non seulement de la vitesse de mou- 
vement du liquide, mais aussi de la configuration des électrodes dans 
Jeur ensemble ainsi que du mode d’accès du liquide à l’électrode. 

Pour la convection naturelle due à l’existence d’un gradient de 
concentration et partant d'un gradient de densité de la solution, 
et pour une électrode en. plaque tenue verticalement (c'est un cas 
très courant dans la pratique électrochimique et dont les cellules 
électrolytiques fixes et les accumulateurs constituent des exemples 
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types), on a déduit l'équation 
{ AVR 1/4 
ME TS | (14.42) 
C 


où la constante K peut être, en moyenne, posée égale à 0,6; » est 
la distance comptée le long de la verticale à partir de l’extrémité 
inférieure de l’électrode (v. fig. 49, a) ; 6, la densité de la solution; 
£g, l’accélération de la pesanteur; Ac, la différence des concentrations 
au sein de la couche 6. L'équation (14.42) montre notamment que 
pour un système donné à est fonction de la distance qui sépare Île 


Fig. 49. Certains cas de diffusion par convection les plus courants dans la pra- 
tique électrochimique : | 


a — plaque verticale (cathode) mise en présence d’une convection naturelle; b — plaque 
horizontale (cathode) contournée par du liquide ; c — électrode tournante en forme de disque 


point considéré sur l’électrode et l’extrémité inférieure de celle-ci, 
autrement dit fonction de la hauteur de l’électrode. Au fur et à mesure 
qu’on s'éloigne de l’extrémité inférieure, la valeur de à croît propor- 
tionnellement à h!/4, alors que la densité de courant et la densité de 
courant limite diminuent de façon correspondante * : 


1 do 1/4 
p &® 
nu—=2FK (+) A3/4c5/4, (14.43) 

11 découle de l’équation (14.43) qu’en cas de convection naturelle 
la densité de courant limite dépend, contrairement à la théorie de 
Nernst-Brünner, du coefficient de diffusion en puissance de */, et 
de la concentration en puissance de 5/,. Ces conclusions tirées de 
l'équation (14.43) ont été récemment confirmées par des expériences 
directes. | 

Pour un autre cas particulier, fréquent lui aussi, lorsqu'un écoule- 
ment laminaire du liquide vient, d’un côté, en contact avec une 


* Pour la densité de courant limite, Ac = c, car ce = 0. 
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électrode en plaque (fig. 49), Ô est déterminée à partir de l'équation 
Ô = 3xl/2uyr1/241/6A1/8, (14.44) 


où x — la distance comptée le long de l'horizontale à partir de 
l’arête d’électrode entrant en contact avec la solution qui 
arrive 
ur — la vitesse d'écoulement du liquide dans une direction paral- 
lèle au plan de l’électrode et à une distance infiniment 
grande de celle-ci. 
L’équation (14.44) s'accorde avec une relation, trouvée par voie 
expérimentale, entre l’épaisseur de la couche de diffusion et l’ inten- 
sité de l'agitation. Dans des conditions données, l'équation 


h = 2Fuilèv-V6ASe 1/2 (14.45) 


est valable pour la densité de courant limite dans le point x. Dans 
ce cas, la relation entre la densité de courant limite et le coefficient 
de diffusion est elle aussi différente de celle qui est donnée dans la 
théorie de Nernst-Brünner. 

Un troisième cas de diffusion convective se présente quand on 
met en œuvre une électrode circulaire (en forme de disque) tournante 
(v. fig. 49, c). Une particularité de cette électrode, comme Lévitch 
l'a montré, réside dans la constance de l’ épaisseur de la couche de 
diffusion à tous points de la surface de l’électrode, à la seule condition 
que Ê <Cr, où r est le rayon de l’électrode circulaire tournante. 
L’'équation pour l'épaisseur de la couche de diffusion dans les con- 
ditions d'un écoulement laminaire 


Ê— 1,610 1/2vt/6A1/2 (14.46) 


est donc valable aussi bien pour tout point sur l’électrode circulaire 
que pour l’électrode dans son ensemble. 

La densité de courant limite à l’électrode circulaire tournante 
est décrite par 


= 0,62zFwt/2v-1/8A1/20,. (14.47) 


Au Chapitre XIX on envisagera un autre cas important où se mani- 
feste la diffusion convective, à savoir l’électrode à goutte de mercure. 
Les conditions de la diffusion convective sont beaucoup plus 
complexes dans le cas d’un écoulement turbulent du liquide. -Ici 
on ne dispose pas encore d’une théorie quantitative suffisamment 
élaborée, si bien qu’il est peu probable que l’exposé de cette question 
soit utile dans le cadre du présent manuel. 
Toutes les équations citées plus haut se rapportent à la surtension 
de diffusion dans les conditions où un état stationnaire est atteint, 
c.-à-d. un état caractérisé par le fait que le gradient de concentration 
ne varie pas dans le temps et que l'épaisseur de la couche de diffusion 
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reste constante. Le temps requis pour que cet état stationnaire soit 
atteint est très court, mais il est tout de même une grandeur finie 
qui dépend de plusieurs facteurs, en premier lieu de la densité de 
courant et de la concentration en électrolyte. L'étude des phénomènes 
de diffusion non stationnaire se fait sur la base de la deuxième loi 


de Fick: 
(Ha (2h, da. 


La mise en œuvre de cette équation, c.-à-d. la solution de celle-ci 
par rapport au cas concret, est impossible si l’on n’a pas formulé 
au préalable les conditions aux limites qui peuvent être différentes 
suivant la nature du système examiné et le mode de réalisation de la 
réaction d’électrode (par exemple, à l'intensité constante ou bien 

à potentiel constant). Des moyens en principe corrects pour résoudre 
Léquation différentielle (14.48) en faisant abstraction de la diffusion 
convective furent indiqués dès la fin du siècle dernier (Weber, Soko- 
lov). Des travaux de nombreux savants ont été par la suite consacrés 
à ce même problème. 

En règle générale, les équations décrivant le processus de diftu- 
sion non stationnaire sont très complexes. À titre d'exemple on peut 
citer la formule de Rosebrugh et de Lash-Miller, laquelle prend en 
compte la convection et se rapporte au régime à intensité de courant 
constante : | 


=, RT. 
D v;in [1—(1— p) — — |, (14.49) 
où 
8 _ 1 (2m—1}? 
ph perf), uasn 
et 
Ô2 
Lo A 


Pour un ft suffisamment grand (t—> co), p — 0 et l'équation (14.49) 
devient l'équation. de la diffusion stationnaire (14.22). 


c 


14.1.49 IMPORTANCE DES PHÉNOMÈNES DE SURTENSION DE DIFFUSION 
DANS LES PROCESSUS ÉLECTROCHIMIQUES 


Les équations décrivant la surtension. de diffusion reposent sur la 
supposition de la conservation d’un équilibre thermodynamique 
entre l’électrode et l’électrolyte et sur la formule de Nernst pour le 
potentiel d'équilibre. C’est pourquoi l'étude de la surtension. de 
diffusion ne peut fournir aucun renseignement supplémentaire ni sur 
la véritable voie de la réaction d’électrode, ni sur les stades consti- 
tuant cette réaction. D’autre part, la mise en. œuvre des méthodes 


382 PART. V. PHÉNOMÈNES NON ÉQUILIBRÉES AUX ÉLECTRODES 


expérimentales fondées sur les phénomènes de surtension de diffu- 
sion, à savoir celle de l’électrode à goutte de mercure et celle de 
l’électrode circulaire tournante, permet de déterminer de nombreuses 
grandeurs jouant un rôle important dans la cinétique des phénomènes 
aux électrodes et dans l’électrochimie dans son ensemble. C’est 
ainsi que la mesure de l'intensité du courant limite sur une électrode 
circulaire offre la possibilité de calculer les coefficients de diffusion 
À; des différents ions, permet de trouver le nombre d'électrons z 
participant à la réaction à l’électrode et d'établir si la diffusion est 
l'unique stade modérateur. L’étude de la surtension de diffusion 
revêt une importance encore plus grande lorsqu'il s’agit de trouver 
une solution adéquate à de nombreux problèmes qui se posent dans 
l’électrochimie industrielle. En effet, l'existence d’une densité de 
courant de diffusion limite restreint la possibilité de l’accélération 
des processus électrochimiques. La théorie de la surtension de dif- 
fusion permet d'élaborer des moyens pour augmenter la densité de 
courant limite, en d’autres termes, de trouver des moyens pour inten- 
sifier les opérations électrochimiques. L'ensemble des équations 
déduites pour la densité de courant limite cathodique fait ressortir 
que celle-ci augmente avec la concentration des particules réduc- 
trices c,, avec l’accroissement du coefficient de diffusion À et avec 
la diminution de l’épaisseur de la couche de diffusion Ô. Pour inten- 
sifier le processus à la cathode, il est donc utile de mettre en œuvre 
des solutions aussi concentrées que possible de particules à réduire. 
La concentration optimale est en l’occurrence déterminée par le fait 
que la saturation de la solution au voisinage de l’anode (au cours 
de l’affinage électrolytique des métaux et lors de l'application de 
nombreux revêtements galvaniques) est atteinte d'autant plus vite, 
c.-à-d. à une densité de courant anodique d'autant plus faible, que 
la concentration de la solution est plus forte. Un autre moyen pour 
intensifier un processus électrochimique consiste à augmenter la 
température de régime de l’électrolyte, ce qui permet d'accroître 
le coefficient de diffusion À. Un troisième moyen d'intensification 
consiste à accélérer le mouvement ou l'agitation de l’électrolyte, 
ce qui a pour effet de réduire l'épaisseur de la couche de diffusion à *. 
Actuellement, la pratique électrochimique fait pour cela appel à 
l’ultra-son dont l'application permet d’augmenter de dizaines de 
fois la densité de courant limite. Des appareils électrochimiques de 
laboratoire à circulation forcée, de conception intéressante, permet- 
tant d'augmenter au moment voulu et dans la mesure requise la den- 
sité de courant limite, ont été mis au point ces dernières années 
par Gorbatchev et ses collaborateurs, ainsi que par Gerischer et 
d’autres. 


* Dans tous les cas, le choix des paramètres optimaux doit être fait compte 
tenu de. facteurs économiques, 
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Le rôle des phénomènes de diffusion dans les processus électro- 
chimiques n’est pas seulement de poser des limites admissibles 
à leur vitesse de déroulement. Dans certains cas, notamment lors 
de l’électrodéposition des métaux, le phénomène de diffusion influe 
aussi sur la qualité des dépôts obtenus, en particulier sur l’uniformité 
de leur répartition à la surface de la cathode. 

En effet, si, par exemple, l’électrodéposition du métal s’opère 
dans un baïin fixe aux électrodes en plaque verticales, on constate 
qu’au régime d'’électrolyse choisi l’épaisseur de la couche de diffu- 
sion ira augmentant, comme il ressort de l’équation (14.42), au fur 
et à mesure qu'on s'éloigne de l'extrémité inférieure de l’électrode. 
Dans les conditions du contrôle par diffusion (aux environs de la 
densité de courant limite), il y aura à la partie inférieure de l’élec- 
trode une déposition de métal plus marquée qu’à la partie supérieure, 
c.-à-d. que le dépôt sera irrégulier et son épaisseur ira décroissant 
de bas en haut. Dans le cas d’un contrôle mixte, c.-à-d. lorsque la 
vitesse d’un autre stade quelconque est comparable à celle du stade: 
de transport ou qu'elle est ralentie (stade modérateur), le gradient. 
de concentration 

Co Cc(h) 


Ôh 


doit subir un nivellement en hauteur. Vu que Ô, croît avec h, la 
valeur de c,4»,, à un gradient à peu près invariable, doit diminuer 
avec h. 11 s'ensuit que la concentration des ions en cours de décharge 
sera plus grande en bas qu’en haut. Une telle répartition des concen- 
trations favorise le déroulement plus rapide de n'importe quel autre 
stade à la partie inférieure de l’électrode, c.-à-d. que le dépôt se 
retrouvera distribué d’une façon irrégulière. 


14.2. Surtension chimique (réactionnelle) 


14.24. RÔLE DES STADES CHIMIQUES DANS LA CINÉTIQUE 
DES RÉACTIONS ÉLECTROCHIMIQUES 


Presque tous les phénomènes aux électrodes comportent obliga- 
toirement une transformation purement chimique. Cette transfor- 
mation peut être homogène ou hétérogène, elle peut précéder l’acte 
électrochimique proprement dit ou le suivre, mais en aucun cas 
sa constante de vitesse ne doit dépendre (puisqu'elle est purement 
chimique) du potentiel d’électrode. Néanmoins, elle influe de façon. 
appréciable sur la cinétique du processus électrochimique. 

Le rôle important du stade chimique dans la cinétique électro- 
chimique a été pour la première fois mis en évidence au cours de: 
recherches polarographiques. Les bases de la théorie des vagues pola- 
rographiques, qui prend en eompte les restrictions d'ordre diffusion-- 
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nel et chimique, ont été jetées par les polarographistes appartenant 
à l’école tchèque : Brdiëka (1943), Wiesner et d’autres, ainsi que par 
Delahay et ses collaborateurs. L'hypothèse concernant le rôle con- 
sidérable joué par les transformations chimiques a été par la suite 
introduite dans les autres domaines de la cinétique électrochimique. 
Ainsi, Vetter et Gerischer ont mis en usage (1951) la notion de surten- 
sion réactionnelle qui correspond au cas où la vitesse du processus 
à l’électrode est déterminée par les conditions de déroulement des 
réactions chimiques. Selon la classification adoptée dans le présent 
manuel, cette espèce de surtension est définie comme la surtension 
chimique n.x ou réactionnelle n,. Le sens physique attribué à cette 
notion peut être mis en lumière si l’on suppose que le déroulement 
de la réaction d'’électrode globale 


vaA + veB...=viL +vuME (14.51) 


à laquelle correspond le potentiel d'équilibre (ou réversible) 


aYAaŸB 


er = 9 ++ In 5 (14.52) 


a LaVM ? 
L M 


s'effectue par certaines étapes chimiques. La première d’entre elles 
conduit aux particules intermédiaires A” résultant de l'interaction 
chimique des particules À et B: 


vaA + ve8B = v1 A’. (14.53) 
Tandis que les particules À et B ne sont pas aptes à la réduction 
électrochimique, les particules A’ peuvent être réduites pour donner 


des particules intermédiaires nouvelles L': 
vaA'+ 2 F—viL". (14.54) 


La transformation ultérieure des particules L’ (deuxième stade chi- 
mique) fournit les produits finals L de la réaction (14.51): 


vL'L' —= vLL+vuM. (14.55) 


Les réactions (14.53) et (14.55) traduisent les transformations 
chimiques dont l’une précède l’acte de décharge et l’autre succède 
à celui-ci. Etant donné que la décharge est subie par les particules 
intermédiaires A’-et que les produits finals ne se forment qu'à partir 
des particules intermédiaires. L’, il est clair que la cinétique de cha- 
cune de ces deux réactions doit influer sur la cinétique du processus 
à l’électrode dans son ensemble. Si l’on-suppose que tous les stades, 
à l'exception du stade correspondant à la réaction chimique (14.53), 
se déroulent sans encombre (ou.qu'ils sont fréinés dans une mesure. 
incomparablement’ moindre),. la: polarisation: d’électrode dépendra. 
de:l’activité des ‘particules A’. On peut introduire:l’activité de ces 
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particules dans l'équation (14.52) en recourant à la constante d’équi- 
libre Æ, de la réaction (14.53) et en posant z° = 2: 


a A’ 
ee + 1n — 4 (14.56) 


K.a' La M ° 
ré 4m 


Si l’on établit un courant et que les hypothèses faites auparavant 
restent en vigueur, l’activité des particules A” doit être différente 
et dépendre de la densité de courant. Si l’écart à l’état d'équilibre, 
provoqué par le courant, n’est pas très important, la nouvelle valeur 
du potentiel, qui lui correspond, peut être exprimée par la même 
équation (14.56) en substituant dans cette équation à ax la valeur 
de l’activité aa’) des particules pour la densité de courant à: 


RT ds 
— .” rar) ——— : / L 
TL M 


Par définition, toute valeur de la polarisation s'écrit 

1 — £; — Ër, 
d’où l’on peut obtenir, après y avoir introduit les valeurs de &, 
et de €; tirées de (14.56) et de (14.57), l'équation suivante pour la 
surtension chimique en Corréspondant au‘ralentissement du stade 
chimique précédant l'acte de transfert de la charge: 


__.. ET ŒA’(i) 


re (14.58) 
Si la vitesse du processus à l’électrode est déterminée par la 
vitesse de la réaction (14.55), il faudra écrire, au lieu de (14.58), 


+ »,: 

ee 2 ie (14.59) 
2F ay 

L’équation (14.59) traduit la surtension chimique due au ralentis- 

sement du stade chimique succédant à l'acte de décharge. 


14.2.2. ÉLÉMENTS DE THÉORIE DE LA SURTENSION CHIMIQUE 
(RÉACTIONNELLE) 


Les équations (14.58) et (14.59) ne diffèrent pas par leur aspect 
de l’équation (14.6), déduite précédemment pour étayer l'hypothèse 
du ralentissement de la diffusion. Dans les deux cas, la solution peut 
se trouver, au voisinage de l’électrode, totalement libérée des parti- 
cules à réduire, ce qui a pour effet d'augmenter sensiblement la pola- 
risation (n — —) et de poser une limite à l'accroissement de la 
densité de courant (i —- i;). Dans les conditions de limitations impo- 
sées par la diffusion, la compensation des. particules déchargées a lieu 


25—0232 
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rt 


grâce à un apport en provenance des profondeurs de la solution sous 
l’effet du gradient de concentration créé au sein de la couche de dif- 
fusion ôÔ. La densité de courant de diffusion limite correspond en 
l'occurrence au gradient de concentration maximal. Elle est fonction 
des coefficients de diffusion des particules réagissantes. Par contre, 
dans les conditions du ralentissement purement chimique l'apport 
de particules à décharger se fait aux dépens de la réaction chimique 
intervenant au voisinage immédiat de l’électrode ou à la surface 
de celle-ci: La densité de courant réactionnelle limite ,i, doit être 
fonction des constantes de vitesse des transformations chimiques 
correspondantes. La détermination des valeurs de ,i, et la mise 
en évidence des lois régissant la surtension chimique servent de base 
pour l'étude de la cinétique des réactions chimiques rapides par les 
méthodes électrochimiques. 

: On peut se faire une certaine idée de la densité de courant réaction- 
nelle limite pour les conditions stationnaires, en simplifiant quelque 
peu le modèle des réactions envisagées dans le paragraphe précédent. 

Supposons que tous les coefficients stœchiométriques des : réac- 
tions (14. 91), (14.54) et (14. 99) soient égaux à l’unité et que le corps B 
soit engagé en grand excès par rapport au corps À, c.-à-d. que la 
réaction (14.59) puisse être considérée comme une réaction pseudo- 
monomoléculaire. Alors, si la variation de composition résultant 
du déroulement ralenti de la réaction. (14.53) est localisée dans le 
volume 6,, qui n’est autre que la couche réactionnelle, la vitesse 
d’accroissement du nombre (na) et de la concentration (c4) des 
particules intermédiaires A’ au voisinage de l’électrode (x = 0) sera 
déterminée. par l’équation 


an x’ } ( dc y” | L. <— | 
dt ie = Ôr dt On Ca = KCA _. 


— <— 
où Æ et # sont les constantes de vitesse de la réaction (14.53) dans le 
sens direct et dans le sens inverse respectivement. En unités de 
courant, on a 


i— 2F6, (ca — ken )x0. 


La valeur maximale de la vitesse de. formation des particules A’ 
et, par voie de conséquence, la densité de courant réactionnelle 
limite rü, Sont atteintes à ca, — 0: 


—=2F6,kca. (14.60) 


Il ne faüt cependant pas perdre de vue que la même valeur de la 
densité de courant (dans les conditions stationnaires) devra corres- 
pondre à la vitesse de. transport des particules A et A” du sein de la 
solution vers la surface de l’électrode si la réaction de formation 
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de ces dernières est homogène, soit 
au = const [ca + car — (ca + CA’ )x=0] 
ou bien, dans la limite, lorsque JU 0, 
ah = Const (Co— Ca _9) = ü, (14.61) 
où l’on désigne par c, la somme cà + -c4., alors que'i, correspond 


à la densité de courant limite. L’élimination de c,. à partir de 


(14.60) et de (14.61) et leur résolution combinée par appor à à 
donne 
_ 2Fco8k 


— 
zFÔ,k 
const 


1+ 
Dans les conditions stationnaires, on a pour t; —-0, en conformité 
avec l'équation (14.26), 
const = FA 
et partant 


PRIT (14 62) 
8.6 
1+ À 


Si Ô.k est assez grand pour que l’on puisse négliger l'unité dans 
le dénominateur au regard du second terme, on aura 


. . ; C 
lg = q4h=2FA—R., 


c.-à-d. que l’é équation (14. 62) devient l’é ciuation (14. 26) qui traduit 
les limitations imposées par la diffusion. 


Si, au contraire, ô,k est petit au point que le second terme dans 
le dénominateur devient négligeable en CORpATAEOn de l'unité, 
l'équation (14.62) se verra simplifier : | 


L — i=2F6,kc, É (14.63) 


ce qui correspond à une limitation purement chimique (réactionnelle) 
de la vitesse du processus. 

L'épaisseur de la couche réactionnelle peut être présentée comme 
la fonction du coeïticient de diffusion et de la constante de vitesse 
pour la réaction chimique se déroulant dans le sens inverse 


AGP, (464) 


25% 
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de sorte que l’on peut écrire, au lieu de (14.63), 
= 2FA ak V0. (14.65) 


i {Il découle de l'équation (14.65) * que la densité de courant réac- 
tionnelle limite, à la différence de la densité de courant de dif- 
fusion limite, ne doit pas dépendre de la vitesse d’agitation. L'étude 
du caractère de l'influence qu'’exerce l’agitation de la solution sur 
la cinétique de la réaction à l’électrode permet donc de distinguer 
le ralentissement du transport et le ralentissement de la transforma- 
tion chimique. On peut établir la nature d’une transformation chimi- 
que ralentie en partant des données relatives à l’influence exercée 
par la matière qui constitue l’électrode sur la cinétique du proces- 
sus à l’électrode. Si cette influence ne s'exerce pas, la transformation 
est homogène, alors que la dépendance de la cinétique en fonction 
de la matière de l’électrode met en évidence l’hétérogénéité de la 


transformation chimique. 


14.2.3. QUELQUES EXEMPLES ILLUSTRANT L'INFLUENCE 
DES TRANSFORMATIONS CHIMIQUES SUR LA CINÉTIQUE DES PHÉNOMÈNES 
AUX ÉLECTRODES 


Comme exemple le plus simple illustrant le rôle des transforma- 
tions chimiques homogènes dans les phénomènes électrochimiques, 
on peut citer le processus d’électroréduction du formaldéhyde, qui 
a été étudié en détail par Brditka et plusieurs autres chercheurs. 
Dans les solutions aqueuses l’aldéhyde formique est présent sous 
sa forme hydratée qui ne subit point de réduction. Pour que la réac- 
tion à la cathode puisse se réaliser, une déshydratation préalable du 
formaldéhyde est indispensable : 


CH,0.H,0 = CH,0 + H,0 


après quoi, à la cathode, le formaldéhyde libre donne naïssance au 
méthanol 


CH,0 + 2e- + 2H+ — CH,OH 


Le stade chimique de déshydratation est lié à des freinages maximaux, 
ce qui entraîne l'apparition d’une densité de courant réactionnelle 
limite dont la valeur est fonction des constantes de vitesse de la 
réaction. d'hydratation-déshydratation : 


> —+— 
| _1/2 
= 2Fkanln " Acxo-H0 (Cc0.H20 + Como) 


* On peut aussi aboutir à la même conclusion en partant de l'équation 
(14.63) si l’on prend en compte que 6, & 6 et que la couche réactionnelle ne doit 
donc. pas subir de modifications en fonction de l'intensité de l'agitation. 
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La synthèse cathodique de l’acide nitreux à partir de l’aide nitri- 
que consiste dans un processus électrochimique de réduction auquel 
s'ajoute un stade ralenti de transformation chimique homogène ; 
c'est un phénomène complexe et qui reste encore obscur. Certains 
auteurs croient que la réaction 


H* + NO3 + 2H* + 2e — HNO, + H,0 (14.66) 
passe par les stades suivants: 
EH + NO; — HNO; (D) 
HNO; + HNO;, = N,0, + H,0 (IT) 
N,0, = 2N0; (II) 
2NO, + 2e” — 2N0: (IV) 
2N0O: + 2H* — 2HN0;, (V) 


C’est un produit intermédiaire, le dioxyde d'azote, qui subit la 
réduction et non l’acide nitrique de départ ou ses ions. La réaction 
conduisant au dioxyde est la somme des stades I, IT, [IT : 
H* + NO; + HNO, — 2N0, + H,0 (VI) 
et elle a pour constante d'équilibre 
Kk... — [HT INO;1 THNO;] 
“C2 [NO [H20) 
L'introduction dans l'équation traduisant le potentiel d'équilibre 
pour la réaction (14.66) 
__ 40 L ÀT [H*}8 [NO;] 
Er = +57 M NO, 1H,0) 


de la concentration en produit intermédiaire NO, donne 


H+ T 
n NOT + 7 In {NO:], (14.67) 
où €e° inclut la valeur de ÆXxo.. 

Si là formation de NO, a lieu à une vitesse finie, le passage d’un 
courant provoquera un décroissement de sa concentration qui devien- 
dra égale à [NO,];. Comme ni le pH ni la concentration rie subissent 
pas d’ailleurs de variation, on pourra écrire au lieu de (14.67) 


er e0+ 1 


oc, br | 
Eee + F In [ANO;] re, In [NO ji. (14.68) 

La surtension chimique 
Men = Ei— Er = € — Er In GE ; (14.69) 


qui apparaît ici au stade précédant la décharge, sera déterminée 
par la cinétique des transformations chimiques homogènes conduisant 
à NO. 
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Le schéma exposé est toutefois en contradiction avec le fait d’ap- 
parition de NO dans la zone réactionnelle. Pour cette raison, on a pro- 
posé un autre schéma, selon lequel la réaction (14.66) est composée 
de trois stades principaux 


2HNO, + 2H+ — 2N0+ + 2H,0 (1) 
ANO+ + 2e- — 2NO (II) 
HNO, + 2N0 + H,0 = 3HNO, (III) 


le stade (III) étant considéré comme le stade ralenti consécutif 
à l’acte de transfert de charge. Bien que le choix entre ces deux sché- 
mas ne puisse être fait d’une façon univoque, il est néanmoins à noter 
que les deux schémas impliquent que la cinétique du processus à l’élec- 
trode est déterminée par une transformation homogène purement 
chimique. | 
On a également observé de nombreux exemples de phénomènes 
électrochimiques dans lesquels une réaction chimique homogène 
joue un rôle considérable au cours de l’étude polarographique de la 
réduction de divers corps minéraux et organiques, notamment des 
acides organiques faibles. On a établi que les molécules non disso- 
ciées d’acides subissent la réduction plus facilement que leurs anions. 
Toutefois, dans les solutions au pH élevé, même les acides faibles 
sont présents essentiellement à l’état ionisé. Dès lors, dans un domaine 
de pH déterminé, qui est fonction de la constante de dissociation de 
l'acide, les polarogrammes accusent l'apparition de deux vagues. 
La première d’entre elles correspond à la réduction des molécules, 
la seconde représente celle des anions de l’acide. Le courant limite 
mesuré de la première vague s’avère alors nettement supérieur à la 
valeur calculée compte tenu des limites imposées par la diffusion. 
La perte des molécules d'acide est en l’occurrence compensée, non 
seulement par la diffusion, mais aussi grâce à un autre phénomène, 
plus efficace. Ce phénomène consisterait dans la formation de molé- 
cules non dissociées de l’acide à partir de ses anions et des ions hydro- 
gène. La vitesse d’une telle réaction dépend des constantes de vitesse 
de la recombinaison k,.. et de la dissociation ky4s, ainsi que de la 
composition de la solution 
SL 2 Jrec [H*] [ATI — ass (HA) (14.70) 
La hauteur de la seconde vague est déterminée par la concentra- 
tion des anions de l’acide au voisinage de l’électrode. L'étude de la 
relation entre les hauteurs des vagues et le pH de la solution, de même 
que la confrontation de leurs valeurs avec celles des courants de dif- 
fusion limites permettent d'obtenir les données de départ indispen- 
sables au calcul des constantes de vitesse des réactions chimiques 
précédant la décharge. Aïnsi, la réduction de l’acide pyruvique en 
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acide hydroxypropionique 
CH,COCOOH + 2H+ + 2e- — CH,CHOHCOOH 


a fourni les données suivantes. À un pH << 4 le polarogramme ne don- 
ne qu’une seule vague d’une certaine hauteur h. La constante de dis- 
sociation de l’acide pyruvique étant de 3,2-10% mole/l et étant donné 
les pH mentionnés, la solution ne contiendra presque exclusivement 
que des molécules non dissociées. À un pH >> 4 on voit apparaître 
deux vagues, leur hauteur globale restant pratiquement invariée 
et indépendante du pH. À un pH d’environ 6,1, la hauteur de chacune 
des vagues constitue à peu près une moitié de k et, enfin, au pH >> 7,6 
il ne reste à nouveau plus qu’une seule vague. Elle apparaît à un 
potentiel plus négatif que la.première vague disparue et traduit 
la réduction des anions de l’acide. Les polarogrammes obtenus pour 
un domaine de pH étendu ont permis de calculer 4... et ka: de l’acide 
pyruvique; ces constantes sont égales à 7,08-108 mole-1.1.s-1 et 
2,24.106 s-1 respectivement. Le déroulement des processus électro- 
chimiques est presque aussi souvent influencé par les transformations 
chimiques hétérogènes. Un exemple type de ces réactions est le 
dégagement d'hydrogène à la cathode, lorsque le produit final de la 
réaction (molécules d'hydrogène) résulte de la recombinaison des 
atomes d'hydrogène adsorbés qui se sont formés par suite de l’acte 
de décharge. Si la réaction de recombinaison s'effectue de façon 
ralentie, il en résulte une polarisation due au freinage de ce stade. 
On détermine la valeur de la polarisation en mettant dans l’équation 
(14.59) l’activité de l'hydrogène naissant : 
RAT “x, 
Mh = — EE In 


PRE (14.71) 
H 

Dans ce groupe de phénomènes il faut également classer le déga- 
gement. anodique d'oxygène, à condition que la vitesse du dégage- 
ment soit déterminée, par exemple, par les stades de formation (ou 
de décomposition) des oxydes supérieurs du métal formant électrode. 

A titre d'exemple de l'effet accélérateur produit par les réactions 
chimiques, on peut citer l’accentuation du courant limite assurant 
la réduction des ions ferriques en ions ferreux par suite de l’addition 
de peroxyde d'hydrogène à la solution de sel de fer. La réduction 
polarographique des ions fer trivalents se produit aux potentiels 
auxquels le peroxyde d'hydrogène ne se réduit pas à la cathode de 
mercure. L’accentuation du courant limite observée ne saurait donc 
être attribuée à la superposition de la vague due à la réduction du 
peroxyde d'hydrogène sur la vague due à la réduction des ions fer. 
On parvient toutefois à expliquer ce phénomène si l’on suppose que 
les ions ferreux (qui se sont formés à proximité de la surface de la 
cathode par suite de la décharge) s’oxydent chimiquement par le 
peroxyde d'hydrogène avec régénération des ions fer à valence supé- 
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rieure 


Fest +e” = Fe2* (14.72) 
Fe + © H,0, — Fes + OH- (14.73) 


qui interviennent ultérieurement dans la réaction de réduction. Le 
décroissement de la concentration en ions ferriques est en l’occur- 
rence compensé, non seulement par la diffusion, mais aussi par la 
réaction chimique. On calcule la constante de vitesse de cette réac- 
tion, décrite par l'équation (14.73), en confrontant les hauteurs effec- 
tives des vagues avec les valeurs du courant de diffusion limite. La 
valeur ainsi obtenue de la constante de vitesse s’accorde d’une façon 
satisfaisante avec la valeur trouvée par une méthode indépendante. 


CHAPITRE XV 


SURTENSION DE PHASE 


15.1. Caractéristiques générales des transitions 
de phase 


Le terme de surtension de phase a été proposé par Gorbatchev. 
I1 traduit exactement la nature du phénomène en question. L'écart 
du potentiel d’une électrode parcourue par un courant par rapport 
au potentiel d'équilibre est dû en l’occurrence aux complications 
liés à la formation et à la croissance d’une phase nouvelle dans les 
conditions d’électrolyse. Pour cette raison, il y a lieu de rappeler 
certains principes généraux régissant les transitions de phase. 
L'ensemble des transformations de phase peut être divisé en 
deux groupes suivant le caractère de la transition d'une phase à une 
autre. Les transitions de phase classées dans le premier groupe n’entraî- 
nent aucun phénomène de métastabilité, telles la surchauffe, la sur- 
fusion ou la sursaturation. À cette catégorie se rattachent les trans- 
formations d’une phase solide $ en phase liquide L ou en une phase 
gazeuse V, soit 
S —+ L 
et 
S — V 


Les transitions de phase S — L (fusion) et S — V (sublimation) 
s'effectuent à la surface du solide et n’impliquent aucune extension 
de l’aire de l’interface ni, par voie de conséquence, aucune augmen- 
tation de l'énergie libre. On ne peut surchauffer un solide au point. 
de le porter au-dessus de son point de fusion ou de sublimation. 
Le second groupe englobe les transitions qui se caractérisent par 
des phénomènes de métastabilité : 
S1 — S, = recristallisation ou formation d’un composé solide 
nouveau. | 
L—S — solidification ou cristallisation à partir d’une masse: 
fondue. 
VS — cristallisation à partir d'une phase vapeur. 
L — V = vaporisation (ébullition). 
V — L = condensation. 
Dans toutes ces transitions la formation d’une phase nouvelle 
se produit sous la forme d’une apparition de germes tridimensionnels 
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de cette phase, ce qui implique nécessairement l'extension de l’inter- 
face et partant l’accroissement de l'énergie du système. Par germes 
tridimensionnels on entend les microparticules de la phase nouvelle, 
qui ont une taille permettant l’établissement d’un équilibre entre 
ces particules et le milieu ambiant (la phase ancienne) au sein 
duquel elles prennent naissance. Pour les transitions S, — S,, LS 
et V — S, ce sera le germe d’une phase solide résultant des transfor- 
mations correspondantes de la phase solide ancienne S,, d’une phase 
liquide L ou d’une phase vapeur V. Pour les transitions L — V 
et V—L, ce seront les germes de vapeur, à savoir des bul- 
les gazeuses (évaporation), ou les germes de liquide, des gout- 
telettes (condensation). Dans tous ces cas, la transition d'une phase 
homogène à une autre s'effectue par l'entremise d’un état intermé- 
diaire correspondant à un système microhétérogène, dans lequel les 
germes de la phase nouvelle sont répartis au sein de la phase initiale. 
Du fait du grand nombre des interfaces, cet état intermédiaire pos- 
sède uné réserve d'énergie accrue et la création d’un tel état néces- 
site une énergie d’activation déterminée par l'énergie de formation 
des germes tridimensionnels. 

Tout ce qui vient d’être dit peut être illustré sur l’exemple du 
processus de condensation, c.-à-d. de la transition V — L. Dans 
certaines conditions, à savoir pour une certaine pression de vapeur 
P et une température 7, la phase vapeur peut donner naissance à des 
germes tridimensionnels d’une phase nouvelle sous forme de gout- 
telettes de liquide. La surface de ces gouttelettes peut céder à la 
phase vapeur des molécules de la substance qui les constitue. Comme 
le volume d’un corps décroît proportionnellement au cube de ses 
dimensions linéaires et la surface du corps diminue proportionnelle- 
ment à leur carré, la réduction de ces dimensions devra provoquer 
l'augmentation de la proportion des molécules présentes à la surface, 
si bien que leur passage dans la phase initiale deviendra de plus en 
plus probable. Il en découle qu'’afin de pouvoir empêcher l’évapora- 
tion et conserver les germes de liquide, il faut augmenter la pression 
de vapeur et cela d’autant plus que la taille des gouttelettes est 
moindre. En d’autres termes, la pression de vapeur en équilibre 
avec la goutte est fonction de la taille de cette goutte, relation qui 
s’ mathématiquement par la formule de Kelvin (W. Thom- 
son 


= of), (15.1) 


Où ; Pr, et ,P,, = les pressions de vapeur en équilibre avec des gout- 
tes de rayons r, et r,(r1 <r3) 
— |a tension superficielle 
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M = la masse moléculaire de la substance dont on con- 
sidère la transition de phase 
d — la densité de cette substance à l’état liquide. 
Pour la phase des dimensions finies de r — , la formule de Kel- 
vin prend l’aspect 
M Vu 


+) 


PT In 


P>} er 
00 


. (15.2) 


où r — le rayon de la goutte 
Vy = le volume molaire du liquide. 
I] ressort de (15.2) que P, > P4, c.-à-d. que la pression de vapeur 
au-dessus d’une goutte de rayon r, est toujours supérieure à la pres- 


sion au-dessus du liquide lui-même. La grandeur RAT In +7 donne 


la mesure de la sursaturation nécessaire à la création de germes 


| Vapeur de transition Z iquide 


| 

| | 
| | | 
| | 
| | | 
| | | 
| | 
| | 


Energie ! cère 


Coordonnée de la transition 


Fig. 50. Diagramme illustrant le passage vapeur —+ liquide (condensation) par 
un état intermédiaire qu'est un système microhétérogène (germes de liquide 
| au sein de la phase vapeur) 


de rayon r. Elle sera d’autant plus élevée que la tension superficielle 
o, représentant l'excès d'énergie libre de surface, est plus grande et 
que le rayon r de la goutte est plus petit. La transition de l’état 
vapeur à l’état liquide est schématiquement représentée par le 
diagramme de la figure 50, qui a trait aux conditions assurant la 
meilleure stabilité du liquide par rapport à la vapeur (le niveau 
d'énergie libre du liquide est inférieur au niveau d'énergie libre 
de la vapeur). Des considérations analogues sont aussi valables pour 
la formation de germes des phases solide et vapeur. 

La formation d’un germe de rayon r implique la mise en jeu d’une 
énergie U,.que l’on peut évaluer, s’il s’agit des gouttes de liquide, 
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à l’aide de l’équation 
M \2 
8 
1670 T.) 


ARTE 
8(RTIn E:.) 


di = (15.3) 


Des relations similaires sont valables pour les germes des autres 
phases. 


15.2. Transitions de phase intervenant dans les phénomènes 
électrochimiques 


15.2.1. FORMATION D’UNE PHASE NOUVELLE 


Les phénomènes électrochimiques donnent très souvent lieu à la 
formation de phases nouvelles. C’est ainsi que lors de l’électrolyse 
des solutions alcalines on obtient des phases gazeuses nouvelles 
(l'hydrogène et l'oxygène) résultant de la décomposition d'une phase 
liquide (l’eau). De même, l’électrolyse des solutions de chlorures 
a pour effet un dégagement d'hydrogène et de chlore gazeux. Lors 
de l’électrolyse des solutions de sels de métaux, la cathode est le 
siège de la formation de phases métalliques nouvelles, qui peuvent. 
être liquides (mercure, gallium) ou solides (cuivre, zinc, plomb, 
nickel, etc.). Au cours de la charge d’un accumulateur acide, le sul- 
fate de plomb solide se transforme, à l’une des électrodes, en plomb 
métallique, et à l’autre, en dioxyde de plomb. Bien que cette énumé- 
ration ne soit pas exhaustive et qu'aux exemples signalés on puisse 
en ajouter bien d’autres, ces derniers suffisent cependant à faire com- 
prendre à quel point on doit compter avec l’éventualité d’une appari- 
tion de phases nouvelles au cours des processus électrochimiques. 

À la différence des transitions de phase ordinaires, lors de la 
formation électrochimique d’une phase nouvelle le niveau énergé- 
tique de cette dernière ne doit pas nécessairement être inférieur 
à celui de la phase initiale, c.-à-d. que le processus peut aussi s’effec- 
tuer dans le sens d’un accroissement de l’énergie libre du système, 
qui est fournie sous forme d’énergie électrique. Le sens de la transi- 
tion est en l'occurrence déterminé moins par la température et la 
pression que par la valeur et le signe du potentiel d’électrode. 

Si le stade ralenti du processus électrochimique est celui de for- 
mation de la phase nouvelle, et que tous les autres stades s'effectuent 
à grande vitesse et puissent être considérés comme réversibles, on 
aura 


Ej — Er = ph: (15.4) 


Où Mpn. est la surtension de phase. La probabilité de formation des 
germes tridimensionnels de la phase nouvelle est déterminée par la 
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valeur de U,, d’où l’on déduit que la vitesse de formation de ces 
germes dans les conditions de déroulement du processus électrochi- 
mique, autrement dit la densité de courant i, doit également être 
fonction de la grandeur U, | 


(15.5) 


D'autre part, la valeur de la surtension de phase doit être pro- 
portionnelle au degré de sursaturation du système. On a donc 


1 


RAT (15.6) 


2m = ln 


La substitution de la valeur de U, tirée de (15.3) et de (15.5) 
et le remplacement de la gran- 


N 
deur RAT Ine par ZFMpn Con-  ? 
duit à 7 100 : 
16no?( —) 
ik exp — RER | 
3 (zEn,n)? RT 
(15.7) 40 
ou 2 
2 
(2) 
Ini—Ink— EE | | j 
1 1 2 Z 
Xp. (5.8) ie . _ 
Non F4 
On n'est pas parvenu jus- Fig. 514. Relation entre le nombre de 


qu'à présent à établir l’exis- 
tence d’une telle relation pour 
le dégagement des produits 
gazeux. Îl semble que la for- 


germes tridimensionnels W, et l'inverse 

du carré de la surtension n au cours de 

la déposition cathodique du mercure sur 
le platine : 

.1 — sur la face (001); 2 — sur la face (111) 


mation de la phase gazeuse 
s'effectue toujours avec moins 
de complications que la réalisation des autres stades, tels la diffu- 
sion, le transfert de charge, les transformations chimiques. L'existence 
de cette relation a cependant été confirmée quantitativement pour 
la déposition de Ag, de Hg et de Pb sur une cathode fabriquée avec 
un monocristal de Pt. Ainsi, les expériences des savants bulgares 
Kaïchev et Moutaftchiev ont montré que le nombre de germes de 
mercure qui prennent naissance à la suite d’une impulsion de courant 
de courte durée révèle une dépendance linéaire par rapport à l’inverse 
du carré de la surtension (fig. 51). 
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15.2.2. CROISSANCE DE LA PHASE CRISTALLINE 


Dans les expériences de Kaïchev et de Moutaftchiev, la surface 
du platine, après une électrolyse prolongée, se trouve recouverte du 
métal correspondant dont la déposition ultérieure ne donne plus 
lieu à l’apparition d'une phase nouvelle et n’entraîne ultérieurement 
que la croissance et la mise en forme de la phase déjà apparue. Les 
complications survenant au stade de croissance de la phase solide 
cristalline sont également de nature à provoquer l’apparition d’une 
surtension de phase qui, dans ce cas particulier, s’appelle surtension 
de cristallisation ner- La surtension de cristallisation est étudiée 
le plus en détail dans le cas de l’électrodéposition de métaux, bien 
qu'on ait vu paraître des travaux consacrés à la formation de pelli- 
cules d'oxyde et d’autres films sur la surface anodique. Pour se 
faire une idée plus nette de l’essence même de la surtension de cristal- 
lisation, il est nécessaire d'envisager d’abord les métaux du point 
de vue morphologique. 

Les métaux solides sont des corps cristallins, c.-à-d. que leur 
structure est basée sur des mailles élémentaires équivalentes dans 
les nœuds desquelles sont situés des atomes partiellement ionisés. 
La répétition régulière de ces mailles cristallines dans l’espace engen- 
dre un cristal de dimensions finies et conditionne son homogénéité 
et son anisotropie dans les différentes directions. La plupart des 
métaux cristallisent pour donner une des trois structures suivantes: 
structure cubique centrée (celle. des métaux alcalins, de Ba, «-Fe, 
Mo, W) — type fer x; structure à faces centrées (Ca, Sr, Ni, Al, 
B-Ti, y-Fe, B-Co, Cu, Pt) — type cuivre ; structure hexagonale (Be, 
Perte a-Ti, Os) — type magnésium. 

- La structure cubique centrée repose sur un cube, aux sommets et 
au centre duquel se trouvent les atomes (ions) du métal correspon- 
dant. Dans le cas d’une structure à faces centrées les atomes ou ions 
sont disposés aux sommets et aux centres des faces du cube, et dans 
le cas d’une structure hexagonale ils sont disposés dans les angles 
d'un prisme à six faces. Comme tous les cristaux sont constitués 
de mailles élémentaires qui se répètent régulièrement dans l’espace, 
la symétrie, c.-à-d. la possibilité de faire coïncider les parties iden- 
tiques des figures par une opération de symétrie (rotation, réflexion, 
etc.), est caractéristique des cristaux. Les éléments de symétrie les 
plus simples par rapport auxquels s'effectue une transformation sÿmé- 
trique sont le centre de symétrie, l’axe de symétrie et le plan de symé- 
trie. S'il s’agit d’une structure cubique, on peut choisir comme axes 
de symétrie les trois arêtes du cube qui se coupent. Pour une struc- 
ture hexagonale on utilise généralement un système à quatre axes 
de symétrie. L 

Toute face possible du cristal peut être déterminée d’après les 
segments qu'elle intercepte sur les axes de référence. Le plus souvent 
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on prend le rapport entre les segments interceptés par la face unitaire 
et les secteurs interceptés par une face donnée sur les axes de réfé- 
rence. Ces rapports sont des nombres entiers et leur ensemble donne 
le symbole de la face: (hkl) pour les réseaux cubiques et (hklm)} 
pour le réseau hexagonal, chaque nombre entier mis entre les paren- 
thèses représente un indice du symbole de la face. A titre de face uni- 
taire on choisit d'ordinaire la face qui coupe tous les axes de coor- 
données. Les faces caractérisées par un ensemble d'indices identi- 
ques écrits dans différents ordres de succession, tels que (100) et (010), 
s'appellent faces identiques. À diverses faces correspondent divers 
ensembles d'indices; ainsi, (100) désigne la face du cube; (110), 
la face du prisme, et (111), la face de l’octaèdre. Les faces ayant 
des symboles différents présentent des densités d’empilement diffé- 
rentes, c.-à-d. que le nombre d’atomes rapporté à l’unité de surface, 
le plus souvent à 1 cm?, varie d’un cas à l’autre. C’est ainsi que pour 
les trois faces d'un réseau à faces centrées (du type cuivre), le rap- 
port entre les densités d’empilement se chiffre à M (011): M (001): 
: N (1114) = 1: 1,38: 1,63, ou bien, en valeur absolue: 


Face Densité d'empilement 
(nombre d’atomes par 1 cm?) 

(041) 4,02.1015.7 773 

(001) 5,56-1015.7 77/3 

(411) 6,57-1015.V, 7/3 


où VA est-le volume atomique. Etant donné que V, varie d’une 
substance à l’autre, la densité d’empilement doit être fonction, non 
seulement du symbole de la face, mais aussi de la nature du corps. 
La densité d’empilement étant différente pour ces faces, de nombreu- 
ses autres caractéristiques telles que la vitesse de croissance (courants 
d'échange), le potentiel de surface et, partant, le travail d'extraction 
électronique aussi bien que le potentiel de charge zéro, etc., doivent 
être aussi différentes, ce dont il faut tenir compte lors de l’étude des 
phénomènes d’électrocristallisation. 

Le dépôt électrolytique d’un métal peut donc être caractérisé 
par sa structure cristallographique. Ainsi, la structure cristallogra- 
phique du cuivre déposé par voie électrolytique sera toujours celle 
d’un réseau à faces centrées. Pour certains métaux (tels le fer, le 
manganèse), on .peut obtenir, suivant les conditions d’électrolyse, 
des dépôts ayant deux ou trois structures cristallographiques diffé- 
rentes. 

Toutes ces particularités propres à la structure des corps cristal- 
lins doivent être prises en considération lors de l’étude des phénomë- 
nes. de formation et de croissance des cristaux dans les conditions 
d’électrolyse, notamment au cours de la déposition cathodique des 
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métaux. La similitude du phénomène de déposition électrolytique 
des métaux, d’une part, et de celui de formation des cristaux dans 
les phases gazeuse, liquide ou solide, d’autre part, est mise en relief 
par le choix du terme d'électrocristallisation proposé à cette fin par 
Kistiakovski. 

Un cristal en équilibre avec le milieu ambiant prend une forme 
correspondant au minimum d'énergie superficielle du cristal : 


X06:Q; — min, (15.9) 


où 6; et Q; représentent la tension superficielle et l’aire de la face 
i respectivement. Wulff a proposé (1901) une méthode pour déterminer 


Fig. 52. Détermination de la forme d’un cristal en équilibre d’après Wulff 
(modèle plan) 


la forme d’un cristal en équilibre, qui consiste en ce qui suit. À par- 
tir d’un point quelconque de l’espace on trace vers les faces possibles 
du cristal (fig. 52) des vecteurs dont les longueurs h; sont proportion- 
nelles aux tensions superficielles ©; des faces qui leur sont perpendi- 
culaires. La partie la plus petite de l’espace, qui est délimitée par 
les plans passant par les extrémités des vecteurs et qui comprend 
le point initial, sera la forme du cristal en équilibre correspondant 
à l'équation (15.9). Pour le cristal en équilibre, on a 


Q 


<= const. (15.10) 
t 

C’est cette grandeur-là qu'il faut introduire dans la formule de Kel- 
vin (Thomson), au lieu du rapport o/r, quand on étudie la formation 
des germes d'une phase solide. 

La croissance de toute face d’un cristal est déterminée par les 
conditions dans lesquelles les nouveaux éléments structuraux se 
posent sur sa surface. 
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Au cours de la croissance d’un cristal qui prend naissance au sein 
d’une phase gazeuse ou d’une substance donnée en fusion, notamment 
un métal fondu, la fixation de chaque nouvel élément de structure 
sur la. surface faciale a lieu grâce à l'interaction de ce dernier avec 
les éléments structuraux avoisinants, qui entrent déjà dans la com- 
position de la phase cristalline. - 

Les densités d'empilement n'étant pas les mêmes pour les faces 
ayant des indices différents, les vitesses de croissance de ces faces 
doivent elles aussi être différentes. On peut toutefois, pour envisager 
le problème dans une perspective plus générale, faire abstraction, 


Fig. 53. Points de fixation éventuels d’un nouveau élément de structure à 
une face cristalline parfaite en croissance : 


position I — la seule possible au moment initial de la croissance; position II — une partie 

de la surface est recouverte d’éléments de structure nouveaux qui sont susceptibles de former 

des chaînons monoatomiques linéaires et ramifiés; position III — celle qui n’est possible 
qu'après la formation d’un germe bidimensionnel 


pour le moment, de cette différence, en supposant que l’on doit 
attacher une importance considérable à l'interaction du nouvel élé- 
ment structural avec les éléments du cristal qui sont en contact direct 
avec lui seulement. Alors, au moment où la face commence à croître, 
la fixation de nouveaux éléments de structure, notamment d’atomes 
de métal, sur le plan de la face (position J) ne s'effectue que grâce 
à l'interaction avec un seul élément structural entrant dans la com- 
position du cristal (fig. 93). Posons que cette énergie d'interaction 
avec le seul élément avoisinant s'exprime par une certaine grandeur a. 
Lorsque la surface faciale aura reçu un grand nombre d’atomes, ces 
derniers pourront commencer à s'agglomérer et à former des îlots 
monoatomiques de configurations différentes (v. fig. 53). L’adjonc- 
tion de nouveaux atomes à la chaîne (position ZT) est facilitée par le 
contact avec deux entités avoisinantes, l’énergie d’interaction consti- 
tuant en l'occurrence une grandeur 24. 


26—0232 
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On peut voir apparaître ultérieurement des formations monoato- 
miques superficielles à gradins (v. fig. 53) sur lesquelles l’adjonction 
de l’atome suivant sera facilitée du fait de leur interaction, cette 
fois, avec trois entités avoisinantes (position ZI1) ; l'énergie d'’inter- 
action s’élèvera ici à 3a. Après la création d’une telle formation super- 
ficielle, l’adjonction à celle-ci de chaque atome suivant est accom- 
pagnée d’un gain d'énergie de 3a, qui ne redevient égal à 2a qu’au 
début de la croissance de chaque nouvelle rangée d’atomes, ce qui 
assure ce qu’on appelle « pas répété » et la vitesse maximale de crois- 
sance de la monocouche d’atomes sur la surface, c.-à-d. la croissance 
la plus rapide de la face. Lorsque toute la surface faciale sera recou- 
verte d’une monocouche d'’atomes, la croissance ultérieure de la 
face repassera par les mêmes stades jusqu’à ce qu'il se forme un îlot 
bidimensionnel assurant le pas répété. Il est évident qu'après la 
formation d’un tel îlot les difficultés auxquelles se heurte la crois- 
sance de la face deviennent minimales; par analogie avec le germe 
tridimensionnel, cet îlot est appelé germe bidimensionnel. La vitesse 
de croissance de la face, c.-à-d. la vitesse de formation de la phase 
cristalline, doit être donc fonction de l'énergie requise pour la créa- 
tion du germe bidimensionnel; la valeur de cette énergie U, est 
exprimable par l'équation 


10% Q y 1 > 
2, Pi Ai (15.11) 


aux extrémités du germe 
QG, = l’aire de surface occupée par une mole de substance 
P; = la pression de vapeur d'équilibre au-dessus d'un germe 
ayant un périmètre L 

P,x = la pression de vapeur d'équilibre au-dessus d’une phase 

solide donnée de dimensions finies. 

Volmer a étendu (1930) le mécanisme décrit de croissance du 
cristal au sein de la väpeur à l’électrocristallisation des métaux. 
Dans ce cas, la vitesse de croissance de la face (en unités de densité 
de courant) s'exprime par l’équation 


i— ke-Uz/AT, (15.12} 
En supposant que la surtension correspond à la sursaturation : 
zFner = RT In <L., (15.13) 


il a déduit une équation traduisant la relation entre la densité de 
courant et la surtension de cristallisation ner: 
ROM 1 1 
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On n’a pas réussi jusqu’à présent à créer des conditions où le 
stade ralenti serait celui de formation des germes bidimensionnels 
et où l’écart entre le potentiel d’une électrode traversée par un cou- 
rant et le potentiel d'équilibre correspondrait à la surtension de cristal- 
lisation 

Ei = Er — Mer: 

Ce n’est que récemment (1966) que Budewsky et ses collaborateurs, 
en faisant des expériences avec une face idéale (111) d'argent servant 
de cathode et en pratiquant la méthode des impulsions, ont démontré 
la possibilité de principe d’un tel processus. Les expériences de Budews- 
ky consistaient à envoyer à la cathode une impulsion de courant 
de courte durée, qui provoquait un décalage du potentiel dans le 
sens négatif, décalage suffisant pour la formation d’un germe bidi- 
mensionnel. Ensuite, on déplaçait légèrement le potentiel dans le 
sens positif, ce qui écartait le risque d'apparition de nouveaux ger- 
mes bidimensionnels mais assurait la croissance du germe déjà 
formé. Le courant qui passait par la cellule croissait d’abord, puis, 
lorsque le front de croissance du germe atteignait le bord de la face, 
tombait à zéro. Toute nouvelle croissance de la face demandait un 
nouveau décalage du potentiel dans le sens négatif jusqu’à une valeur 
assurant l’apparition du germe bidimensionnel suivant. 


15.2:8. THÉORIE CRISTALLOCHIMIQUE DE L’ÉLECTROCRISTALLISATION 


Les résultats fournis par les expériences de Budewsky ont montré 
que pour un potentiel donné on observe des variations périodiques 
de l’intensité du courant (ou bien, pour une intensité du courant cons- 
tante, des variations du potentiel) et que la croissance de la face 
peut passer par le stade de formation d’un germe bidimensionnel et 
le stade de croissance de celui-ci sur la surface. Toutefois, un tel 
mécanisme n'est valable que pour certains cas limites et il n’inter- 
vient normalement pas à cause de plusieurs facteurs différents. 
Quelques-uns de ces facteurs sont pris en considération dans la théorie 
cristallochimique de l’électrocristallisation due à Gorbounova et 
Dankov. Cette théorie peut être considérée comme une évolution des 
conceptions de Volmer. 

La théorie cristallochimique prévoit la possibilité de formation 
de paquets de couches de croissance (constitués de plusieurs « étages » 
de germes bidimensionnels), résultant de la superposition de l’effet 
de passivation de la surface et de celui de variation de la concentra- 
tion ionique de la solution à proximité du front de croissance. La 
théorie postule que la partie de la surface, qui a été en contact pro- 
longé avec la solution, s’en trouve empoisonnée et la formation d’un 
nouveau germe bidimensionnel sur cette partie de surface requiert 
une énergie supplémentaire. Par contre, la surface du germe bidimen- 
sionnel qui vient de prendre naissance reste libre de particules étran- 
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gères adsorbées, de sorte qu’un nouveau germe bidimensionnel peut 
y apparaître avec mise en jeu d’une énergie moins importante. 
L’épaisseur d’un tel paquet est limitée par la chute de concentration 
dans la zone de superposition des germes bidimensionnels, ce qui 
fait que le paquet peut avancer suivant le plan de la face seulement 
et non dans le sens qui lui est perpendiculaire. L'existence des pa- 
quets de germes bidimensionnels a été observée par de nombreux 
chercheurs. 


.15.2.4, RÔLE DE LA MICROSTRUCTURE ET DES DÉFAUTS 
DE LA SURFACE DANS LES PHÉNOMÈNES D’ÉLECTROCRISTALLISATION 


Les effets de passivation et de concentration jouent un rôle 
important dans les phénomènes de croissance des cristaux, mais ils 
ne représentent pas à eux seuls l’ensemble des facteurs provoquant la 
divergence du tableau réel de la cristallisation par rapport au modèle 
idéalisé de Volmer. Les écarts au modèle de Volmer s'expliquent par 


d) €) 


Fig. 54 Déroulement d’une croissance du cristal en spirale, due à une disloca- 
tion unique en hélice: | 


lo rayon d’un germe bidimensionnel dans des conditions données; & — distance entre 
| deux spires avoisinantes de la spirale 


des perturbations de la structure idéale du cristal, c.-à-d. par les 
défauts du réseau cristallin, en premier lieu, par l'apparition de por- 
tions dans lesquelles l’arrangement des éléments structuraux est 
différent de celui du réseau idéal d’un corps cristallin donné, ces 
portions ayant reçu le nom de dislocations. 

La figure 54 montre une dislocation en hélice qui a pour effet 
l’apparition sur le plan de la: face d’une saillie monomoléculaire. 
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L’adjonction d’un premier élément de structure à l’extrémité de la 
dislocation donne déjà un gain d’énergie de 2a et assure l’apparition 
d'un pas répété avec un gain d'énergie de 3a. L’adjonction de nou- 
veaux éléments fera avancer la saillie de dislocation dans la direc- 
tion Z/. Simultanément, on verra apparaître près du centre de dislo- 
cation 0 une autre saillie perpendiculaire à la direction initiale de la 
dislocation et susceptible, elle aussi, d’une croissance ultérieure 
mais, cette fois, dans la direction Z. Aux environs du nouveau centre 
de dislocation on voit réapparaître des conditions favorables à la 
réalisation d’un pas répété dans la direction 8 et, de la sorte, au bout 
d’un certain temps après l'établissement du courant, la dislocation 
initiale se transformera en un front spiral de croissance. Une surface 
faciale peut porter un grand nombre de dislocations. Dès lors, on peut 
assister au développement de plusieurs fronts hélicoïdaux de croissan- 
ce, assurant la déposition du métal à basse surtension de cristallisa- 
tion ; ces conditions ont été réalisées dans les expériences de Kaïtchev 
qui avaient pour objet l’électrodéposition de l’argent. Les atomes et 
molécules étrangers inclus dans le dépôt perturbent la structure du 
réseau et favorisent l’apparition de dislocations sur sa surface au 
cours de l’électrodéposition du métal. Il s’ensuit que l’apparition 
d’une imperfection cristalline sur Le plan de la face facilite le processus 
de cristallisation. Si le nombre de défauts (dislocations) est suffi- 
samment élevé par unité de surface, c.-à-d. que si la densité des 
défauts est grande, on voit disparaître tout à fait la nécessité de créer 
des germes bidimensionnels. La théorie de la cristallisation et de 
l’électrocristallisation qui prend en compte le rôle des dislocations 
a été formulée dans les travaux de plusieurs savants (Burton, Cabrera 
et Frank, Kaïtchev, Fischer, Lorenz et leurs collaborateurs, Vermi- 
léia et d’autres) et s’accorde parfaitement avec les résultats expé- 
rimentaux. [l en découle notamment. en conformité avec les données 
expérimentales, que les valeurs de la surtension de cristallisation 
sont inférieures à celles que l’on pourrait escompter selon la théorie 
de Volmer qui attribue le rôle prépondérant dans le processus d’élec- 
trocristallisation à la formation de germes bidimensionnels. Elle 
explique également la croissance hélicoïdale du dépôt, observée 
lors de l’électrodéposition de nombreux métaux sur une surface à dis- 
locations en hélice, ainsi qu’un certain nombre d’autres faits expé- 
rimentaux. 


15:2.5. RÔLE JOUÉ PAR LES PHÉNOMÈNES DE DÉSHYDRATATION DANS 
LES PROCESSUS DE DÉPOSITION CATHODIQUE DES MÉTAUX 


Une autre cause probable de la divergence de la théorie de Volmer 
avec l'expérience réside dans le fait que cette théorie ne tient pas 
compte de la différence entre la cristallisation au sein de la phase 
vapeur et l’électrocristallisation. Dans le premier cas les atomes ou 
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les molécules de la substance sont à l’état libre, alors que dans le 
second cas ils se présentent sous forme de complexes ioniques ou 
d’autres complexes en solution. Lors de la déposition cathodique d’un 
métal à partir d’une solution de son sel simple, l’ion métallique, 
avant d'entrer dans le réseau cristallin, doit se libérer de l'enveloppe 
d'hydratation qui l’entoure. Ce processus requiert une énergie consi- 
dérable s'élevant à des dizaines et des centaines de kilocalories. 
En effet, comme il ressort du Tableau 19, les énergies d’hydratation 
des ions (sauf des ions monovalents de grande taille) sont, en règle 
générale, supérieures à 100 kcal/ion-g. Bockris et Conway ont fait 
remarquer (1958) que lorsque l’on fait entrer en ligne de compte la 
nécessité de la déshydratation, le tableau du passage des ions dans le 
réseau cristallin dans les conditions d’électrocristallisation diffère 
sensiblement du modèle de Kossel-Stranski qui est à la base de la 
théorie de Volmer. En entrant dans le réseau cristallin, l’ion perd 
définitivement son enveloppe d’'hydratation et sa charge est compensée 
par le gaz électronique au sein du métal. On peut envisager au moins 
trois variantes d'insertion dans le métal d'un ion provenant de la 
solution. La première variante correspond à un transfert de charge 
qui s'effectue à un endroit quelconque de la cathode en même temps 
que la déshydratation complète de l'ion, la conséquence en étant 
l'obtention d’un atome de métal à la surface de l’électrode. Dans ce 
cas, l’adjonction de l’atome ainsi obtenu au métal se fera selon un 
schéma s'accordant avec la théorie de Volmer. Toutefois, comme 
l’a remarqué pour la première fois Lorenz (1954), les atomes de métal 
formés à la surface diffèrent par leurs propriétés énergétiques des 
particules situées dans les nœuds du réseau métallique. Les atomes 
de ce genre ont été appelés adatomes (atomes adsorbés) par Lorenz. 
Etant donné que le front de croissance — les germes bidimension- 
nels, les dislocations — occupe une portion relativement peu impor- 
tante de la totalité de la surface de la cathode, le nombre le plus 
élevé d’adatomes doit se former sur le plan (position 1) (v. fig. 953) 
et non aux endroits de croissance (positions ZJ et 111). Pour atteindre 
le front de croissance, les adatomes doivent se propager par diffusion 
sur la surface jusqu’au moment où ils trouvent un endroit adéquat 
(position ZIT ou IT) pour être incorporés dans le réseau. La force 
motrice de cette diffusion superficielle est le gradient de concentra- 
tion ou, plus précisément, celui de l’activité des adatomes. De cette 
manière, la diffusion superficielle joue en l'occurrence le rôle d’un 
élément de liaison indispensable dans le processus d’électrocristal- 
lisation global et peut être son stade ralenti, ce que la théorie de 
Volmer n'avait pas envisagé. 

Selon la deuxième variante, la perte de l’enveloppe d'hydratation 
et le transfert de charge s'effectuent exclusivement aux endroits 
où un gain d'énergie maximal est assuré grâce à la coordination 
avec les atomes métalliques avoisinants, qui entrent déjà dans le 
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réseau cristallin du dépôt cathodique du métal. L'ion compléte- 
ment hydraté migre à travers la solution vers les régions de la double 
couche électrique, parallèlement à la surface de la cathode, jusqu’au 
moment où il atteint l'endroit où le transfert de charge et la déshy- 
dratation sont facilités (c.-à-d. la zone de croissance assurant un 
pas répété de cristallisation). Dans ce cas, la diffusion superficielle 
des adatomes est exclue; la déshydratation, le transfert de charge 
et l’incorporation de l’ion métallique dans la composition du réseau 
cristallin s'effectuent en un seul acte. 

La troisième variante est fondée sur la supposition que l’hydra- 
tation se déroule par étapes. Les perturbations les moins importantes 
de l'enveloppe d’hydratation sont observées dans le cas où l'ion 
se pose sur le plan de la face. Si l’on suppose, par exemple, que la 
couche d’hydratation interne de l’aqua-ion contienne six molécu- 
les d’eau (fig. 55, a), l'impact d’un tel ion sur le plan de la face 
provoque une certaine perturbation de l’enveloppe d'hydratation, 
entraînant la perte d’une molécule d’eau (fig. 55, b). Entre le métal 
et l'ion partiellement déshydraté on voit s'établir une liaison, les 
électrons contenus dans le métal neutralisant en partie la charge 
positive de l'ion. Cet ion incomplètement neutralisé et incomplète- 
ment déshydraté à reçu le nom d’adion (ion adsorbé). Lorsqu'un 
aqua-ion se pose sur l’arête d’un germe bidimensionnel, la défor- 
mation de l'enveloppe d’'hydratation doit être plus importante en 
vertu des particularités stériques, d’où la perte de deux molécules 
d’eau au lieu d’une seule (fig. 55, c), ce qui nécessite une énergie 
d'activation plus grande que la pose d’un aqua-ion sur le plan de la 
face. Une énergie encore plus importante est mise en jeu lors de la 
pose de l’aqua-ion au point de croissance répétée (fig. 55, d) où 
l’ion est lié le plus solidement au métal; ici, trois molécules d'eau 
sont perdues. La déshydratation totale et l’incorporation de l'ion 
dans le réseau cristallin ne se produisent que si ce dernier se trouve 
entouré de tous côtés d'ions métal ; cet état est précédé d’un séjour 
de l’ion dans la couche superficielle d’atomes (fig. 55, e). Il en découle 
que si l'énergie fournie par la coordination de l’aqua-ion avec les 
ions du réseau cristallin ne compense pas l'énergie dépensée pour 
la déshydratation de l'ion, la pose des ions doit être plus probable 
sur le plan (à la différence du modèle de Kossel-Stranski) que sur 
la zone du pas répété. C’est la conclusion à laquelle ont abouti les 
calculs exécutés par Conway et Bockris pour le cas de la déposition 
de l’argent à un potentiel de charge zéro. Selon eux, l’électrocristal- 
lisation des métaux s'effectue en passant par un stade intermédiaire, 
la formation d’adions sur le plan de la face, qui est suivi de leur 
diffusion superficielle vers les zones de croissance et de leur incorpo- 
ration dans le réseau cristallin. Ici, comme dans la théorie de Lorenz, 
un des stades est représenté par la diffusion superficielle, les adions 
figurant à la place des adatomes. 
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L'on n’a pas éncore établi laquelle des variantes est la plus 
probable, la préférence doit toutefois revenir aux deux dernières. 
L'existence des adatomes (ou des adions) a été mise en évidence par 
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Fig. 55. Schéma illustrant la déshydratation progressive d’un ion métal, con- 
sécutive à son incorporation au réseau cristallin du dépôt 


plusieurs méthodes indépendantes qui ont également permis d'en 
déterminer la concentration. La diffusion superficielle des particules 
doit jouer le rôle le plus important dans les cas où les zones de crois- 
sance (dislocations, germes bidimensionnels) n'occupent qu’une 
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portion insignifiante de la surface. Alors, du fait de la grande distance 
za que doivent parcourir les particules adsorbées jusqu’à l'endroit 
de leur incorporation dans le réseau, le gradient de concentration 
ACaa/za et partant la vitesse de la diffusion superficielle seront 
faibles. La diffusion superficielle peut être Le stade ralenti lorsqu'il 
s’agit de l’électrodéposition des métaux. Ces conditions sont réalisées 
sur les faces exemptes de défauts (ou sur les faces comportant peu 
de défauts) et dans le domaine des faibles polarisations (faibles 
densités de courant), lorsque le nombre de germes est peu élevé. 
Avec l’augmentation de polarisation, la proportion de la surface 
active croît par suite de l’accroissement du nombre de germes bidi- 
mensionnels et par suite de la conversion des zones d’abord inactives 
en zones de croissance active (dépassivation). En outre, avec le dépla- 
cement du potentiel dans le sens négatif, la concentration des particu- 
les augmentera. Tout cela entraînera un accroissement du gradient 
de concentration, la conséquence en étant que la diffusion superfi- 
cielle cessera d’être le stade ralenti. La vitesse de déposition sera 
alors limitée par un autre stade, le plus vraisemblablement par celui 
de transfert de charge. Pour des polarisations encore plus grandes, 
le stade ralenti sera le stade d'apport des ions à décharger vers la 
surface de l’électrode, et le potentiel d’électrode sera déterminé 
par la surtension de transport. 


15.3. Particularités de la formation à la cathode 
de dépôts polycristallins 


Toutes les considérations exposées n’intéressent que la face cristal- 
line d’un indice défini. Or, la déposition cathodique des métaux 
fournit, en règle générale, des dépôts polycristallins, c.-à-d. des 
dépôts constitués d’un grand nombre de petits cristaux (ou grains) 
liés entre eux et présentant des faces de symboles différents, ce qui 
complique le tableau général du processus. Une de ces complications 
réside en ce que les faces de symboles différents croissent à des vitesses 
inégales et que la nature du dépôt varie au cours de l’éléctrolyse. 
Dès lors, pour caractériser les dépôts cathodiques, on fait appel, 
en dehors de la structure cristallographique, à des notions telles 
que la structure de la croissance, la texture et le caractère du dépôt. 

Par structure de la croissance on entend les micro- et macroforma- 
tions dont est constitué le dépôt au cours de sa croissance. Les con- 
figurations les plus répandues sont la configuration pyramidale, 
la configuration stratifiée et leurs combinaisons ou leurs dérivés: 
la configuration en bloc (pyramides tronquées), la configuration 
nervurée (cas particulier de la configuration stratifiée aux crêtes 
nettement prononcées) et la configuration cubique (intermédiaire 
entre la configuration pyramidale et la configuration stratifiée). 
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On observe également la croissance sous forme de spirales, whiskers 
(minces filaments individuels) et dendrites (ramifications arborisées). 
Aux faibles polarisations ce sont les pyramides qui se forment le plus 
souvent. Lorsque la polarisation s'accentue, celles-ci cèdent la place 
à une structure stratifiée, cette dernière passant, à son tour, à des 
polarisations encore plus grandes, à la forme soit de dépôts polycris- 
tallins, soit de dendrites. | 

Par texture on entend l'orientation privilégiée des faces de cer- 
tains indices des grains constituant le dépôt polycristallin, par rap- 
port à un axe quelconque. Lorsqu'il s’agit de l’électrodéposition, 
on attache la plus grande importance à l'orientation par rapport 
à l'axe perpendiculaire à la surface de la cathode, cet axe coïncidant 
avec la direction de la croissance du dépôt. Si une telle orientation 
a lieu, on parle de dépôt texturé et de texture correspondant à l’orien- 
tation d’un type de face déterminé. Lorsqu'un dépôt de cuivre se 
forme à partir des solutions de cyanure, l'orientation des cristallites 
n’a pas lieu et le dépôt n'est pas texturé ; lorsque ce même métal 
se dépose à partir de sulfates, on voit apparaître une texture (011). 
Dans le cas du nickel on observe une texture (001) quand il se dépose 
à partir des solutions de sulfates et (112), quand le dépôt pro- 
vient des solutions de chlorures. La texture s'établit au cours de 
la déposition et elle peut être tributaire de l'apparition de faces 
nouvelles qui étaient absentes au stade initial. Comme les faces 
de symboles différents sont caractérisées par des courants d’échan- 
ge différents, on peut observer, au cours de la mise en forme 
du dépôt, une variation du potentiel d’électrode, l'intensité du cou- 
rant restant inchangée (ou inversement, une variation de l'intensité 
du courant pour un potentiel constant). 

La notion de caractère du dépôt repose en fait sur un certain 
nombre de traits spécifiques, parmi lesquels on notera l’appartenance 
au type monocristallin ou polycristallin, la taille des grains qui est 
à la base d’une structure cristalline fine (les dimensions linéaires 
des cristallites individuelles ne dépassent pas 10% cm) ou grossière 
(les dimensions linéaires des grains sont supérieures à 10% cm), 
etc. Cette dernière caractéristique sert à décrire qualitativement le 
dépôt. 


15.4. Types de surtensions de phase 


{S'il s’agit de la formation par voie électrochimique d'une phase 
cristalline, la surtension de phase, comme il ressort des considéra- 
tions exposées dans le présent chapitre, est en réalité une combinaison 
de plusieurs types de surtension, et il serait plus correct de l’appeler 
polarisation de phase Aepn. La polarisation de phase est générale- 
ment constituée de trois types de surtension de phase: la surtension 
"2 liée à une formation ralentie des germes tridimensionnels, la sur- 
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tension n, due à une formation ralentie des germes bidimensionnels 
et la surtension 4, qui tient à une diffusion superficielle lente : 


Aëph = Nph = M3 + Me + Mass. (15.15) 


La prédominance de telle ou telle surtension de phase dépend 
du stade de croissance du dépôt, c.-à-d. du temps écoulé à partir 
du moment de déclenchement de l’électrolyse ; elle est également fonc- 
tion de la nature du métal et de celle de la matière formant cathode, 
de la composition de la solution et, en particulier, de la nature et 
de la concentration des particules tensio-actives présentes dans la 
solution, de la densité de courant, de la température, etc. 


CHAPITRE XVI 


SURTENSION ÉLECTROCHIMIQUE 


16.1. Notion de stade électrochimique 


Comme il a été souligné plus haut, tout phénomène à l’électrode 
comporte obligatoirement un ou plusieurs stades auxquels les parti- 
cules soit gagnent des électrons (acte de réduction), soit en cèdent 
(acte d’oxydation). 

Kolly fut le premier à attirer l’attention (1880) sur la possibilité 
d’un déroulement lent de ce stade électrochimique. Les travaux de 
LeBlanc (1910) et d’Izgarychev (1915) ont grandement contribué 
à mettre en lumière Les facteurs déterminant la vitesse finie de cet 
acte. Ces travaux ont attiré l’attention des électrochimistes sur le 
rôle important que jouent les phénomènes d’hydratation et de déshy- 
dratation des ions dans la cinétique des phénomènes aux électrodes. 
Kobozev et Nekrassov (1930), dont les recherches avaient pour objet la 
réaction de dégagement d'hydrogène à la cathode, ont été les premiers 
à montrer que l’état des particules, après l’acte de décharge, peut 
être nettement différent de l’état des produits finals de la réaction 
à l’électrode. La vitesse des actes de décharge et d’ionisation pour 
la réaction de dégagement d'hydrogène à la cathode a été mesurée 
par Doline, Erschler et Froumkine (1940). 

La première tentative d'élaborer une théorie quantitative de la 
décharge lente a été entreprise par Erdey-Gruz et Volmer (1930) 
qui ont déduit une formule traduisant la relation entre le potentiel 
d’une électrode parcourue par un courant et la densité de courant. 
La formule qu'ils ont déduite représente l’équation fondamentale 
de la surtension électrochimique et s'accorde avec l’équation empi- 
rique pour la surtension d'hydrogène. Toutefois, la théorie de la 
décharge lente, sous sa forme primitive, comportait un certain 
nombre d’hypothèses insuffisamment argumentées et ne pouvait 
expliquer d’une façon satisfaisante toute la diversité des données 
expérimentales. La contribution la plus importante au développe- 
ment de la théorie de la décharge lente a été apportée par Froumkine 
(1933) qui a été le premier à faire entrer en ligne de compte l'influence 
de la structure de la double couche électrique sur la cinétique des 
processus électrochimiques. Ses idées ont puissamment contribué 


CH. XVI. SURTENSION ÉLECTROCHIMIQUE 413 


à fixer les principales directions de recherches qui caractérisèrent 
l’évolution de la science électrochimique et son état actuel. 

Si un acte électrochimique limite la vitesse du processus électro- 
chimique dans son ensemble, le déplacement du potentiel observé 
lors de la circulation du courant est souvent appelé soit surtension 
de décharge lente (d’ionisation lente), soit, surtout ces derniers temps, 
surtension de transfert de charge. Toutefois, l’essence même du stade 
électrochimique proprement dit ne se ramène pas uniquement à la 
variation de valence des particules (acte de décharge-ionisation) 
ou bien exclusivement au transfert de charge à travers l'interface 
électrode-électrolyte. Le gain (ou la perte) d’un électron par une 
particule provoque simultanément un changement d'état physico- 
chimique et énergétique de cette particule. C’est ainsi qu'au cours 
de la réaction 


H30° + € = Haas + H20 


le gain d’un électron par la particule H,0* signifie, non seulement 
la variation de la charge à partir de la valeur z, — 1 jusqu'à la 
valeur z, = 0, mais aussi la transformation d’un proton hydraté 
en un atome d'hydrogène adsorbé par l’électrode, c.-à-d. la rupture 
des liaisons entre l'ion hydrogène et le solvant et l'établissement 
d’une liaison entre l’atome d'hydrogène et le métal. Lors de la réduc- 
tion des ions ferriques en ions ferreux 


Feÿ*xH,0 + e° = Fe2*yH,0 + (x — y) H,0 


on assiste au gain d’un électron (z = 1), à la variation des charges 
ioniques de z, = 3 à z, = 2 et à un réarrangement des enveloppes 
d’hydratation entraînant la perte de (x — y) molécules d’eau. Dans 
Je cas de la réduction du vanadate en vanadyle 


VO; + e--L 4H* = VO®* + 2H,0 


en même temps que le gain d’un électron (z = 1), il y a variation 
du nombre d’atomes d'oxygène entrant dans la composition de l'ion 
(qui passe de 3 à 1), de la valence de l'ion à partir de n, — 9 jusqu’à 
n, = 4 et de sa charge, de z, = —1 à z, — +-2. Ici le nombre des 
électrons intervenant dans le stade de décharge ne peut être défini 
comme la différence des charges effectives des particules avant et 
après l’acte électrochimique, mais il traduit la différence des valen- 
ces ny Et No 

Lors de l'électrodéposition d'un métal à partir d’une solution 
de sel simple de ce métal, l’ion métallique passe de l’aquacomplexe 
à l’état d’un adatome (ou d’un adion) 


äq + 267 = M, + H,0 


avec incorporation ultérieure de ce dernier dans le réseau du métal. 
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Il y a lieu de noter que l’électrodéposition des métaux peut être 
considérée non comme une réaction de décharge avec transfert d’élec- 
trons à partir du métal de la cathode à l’ion métallique en solution, 
mais comme le passage de cet ion d’une phase (solution) à une autre 
(métal) avec compensation de sa charge par les électrons libres du 
métal 

Mo + 2eçu -+ H20 


Où ejmy Correspond à un électron contenu dans la phase métallique. 

De cette manière, le gain ou la perte de charge par une particule 
donne toujours lieu à un réarrangement de la structure et à un change- 
ment de la nature de cette particule. Plus ces changements sont pro- 
fonds, plus l’énergie d'activation doit être grande et plus la vitesse 
de déroulement du stade électrochimique proprement dit sera basse, 
c.-à-d. que plus il sera probable que ce stade précisément détermine 
la vitesse du processus d’électrode dans son ensemble et provoque 
l’apparition d’une surtension ; dans la suite, elle sera appelée surten- 
sion électrochimique * na (ou n tout court). 

On avait élaboré la théorie de la surtension électrochimique en 
s'inspirant des faits établis pour le dégagement d'hydrogène à la 
cathode et on l'avait étendue par la suite aux autres phénomènes 
aux électrodes. Cette théorie repose sur la doctrine classique de la 
cinétique des réactions chimiques hétérogènes. Les relations quan- 
titatives entre la valeur de la surtension n et la densité de courant 
i ont été obtenues à l’aide du principe de Brônsted qui postule le 
parallélisme entre l'énergie d'activation U, et l’effet thermique 


Q- (ou le potentiel isobare AG) pour un certain nombre de réactions 
analogues. L'interprétation des phénomènes aux électrodes au point 
de vue quanto-mécanique est de date relativement récente, bien que 
des tentatives isolées aient été entreprises à cette fin dès le milieu 
des années trente (Gurney, Essine, parmi d’autres). Les études fon- 
damentales en la matière sont dues à Khristov, Marcus, Lévitch, 
entre autres. L’exposé des communications ayant pour objet l’inter- 
prétation des phénomènes aux électrodes du point de vue quanto- 
mécanique dépasse le cadre du présent ouvrage. 


16.2. Principes fondamentaux de la théorie de la surtension 
électrochimique 


La théorie de la surtension électrochimique se rapportait initia- 
lement au cas où l’on pouvait négliger la structure fine de la double 
couche électrique et faire abstraction de la distribution du potentiel 
entre la couche Helmholtz et la couche diffuse. Cette admission se 
justifie (avec le maximum d'efficacité, dans le domaine des faibles 


* Pour désigner ce type de surtension, on fera aussi quelquefois usage 
d’autres termes choisis parmi ceux qui sont le plus couramment utilisés. 
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surtensions) si les conditions suivantes sont remplies. Primo, la solu- 
tion contient, en concentration suffisamment élevée (=> 0,1 mole/l), 
des particules intervenant dans l'acte électrochimique, ou bien, 
en excès considérable, un électrolyte tensio-inactif étranger, la con- 
centration de ses particules, qui déterminent le potentiel, pouvant 
être quelconque. Secundo, la solution est exempte de particules 
capables d’être adsorbées de façon spécifique par l’électrode. Tertio, 
le potentiel de l’électrode est suffisamment éloigné du potentiel 
de charge zéro. Si ces trois conditions sont réalisées le potentiel 
zêta ne changera pas et restera faible, son rôle pourra de ce fait être 
négligé. Pour de nombreux processus électrochimiques d’une impor- 
tance pratique considérable ces conditions sont remplies. 

En outre, la variante primitive de la théorie de la surtension élec- 
trochimique faisait abstraction de la différence éventuelle entre la 
nature des particules intervenant directement dans un acte électro- 
chimique élémentaire et celle des particules représentant les corps 
de départ et les produits finals de la réaction électrochimique. Posons 
qu’à l’acte de décharge correspond l'équation 


Ox +z;F = R, (16.1) 


où Ox = les particules présentes au voisinage de l’électrode et 
subissant la réduction en gagnant z; électrons 
R = les particules résultant directement du transfert de la 
charge. 
La nature des particules Ox et R peut, généralement parlant, 
ne pas coïncider avec celle des particules Ox° et R° correspondant 
à la réaction d'’électrode globale 


Ox0 + 27 — R1 


aussi bien que l'égalité z = z; peut ne pas être vérifiée. Ainsi, par 
exemple, dans le dégagement d'hydrogène à la cathode, les produits 
finals R° sont représentés par les molécules d'hydrogène et z—2 


2H,0 + 2e” — FH, + 2H,0 


alors que l’acte électrochimique individuel fournit un atome d’hydro- 
gène absorbé par l’électrode et z; — 1 


H30 + e° = Has + H20 


Lors de l’électrodéposition d’un métal à partir d’électrolytes 
complexes, la composition des ions qui subissent la décharge (Ox) est 
souvent différente de la composition des particules complexes (Ox°) 
prépondérantes dans la solution. De même, un acte élémentaire de 
transfert de charge, au cours de l’électrocristallisation, fournit des 
adatomes qui ne donnent qu'ensuite du métal compact. Toutefois, 
il ne faut pas perdre de vue que dans le cas d’une surtension purement 
électrochimique, lorsque celle-ci est seule responsable de tout le 
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déplacement du potentiel par rapport au potentiel d'équilibre (ou 
réversible) quand le courant passe, c.-à-d. lorsque 


Ati = Ei — Er = Mél (16.2) 


tous les autres stades sont considérés comme réversibles ou prati- 
quement réversibles. Il s'ensuit que le stade qui met les corps de 
départ dans l’état précédant l’acte de décharge, aussi bien que le 
stade de transformation des particules résultant directement de 
l’acte électrochimique en produits finals, sont des stades réversibles. 
Dès lors, la concentration des particules Ox et R devient exprimable 
par l'intermédiaire des concentrations d'équilibre des particules 
initiales Ox° et finales R° à l’aide des constantes d'équilibre des 
réactions correspondantes. 

La vitesse de la réaction électrochimique (16.1) exprimée en 


. : cg 
unités de densité de courant circulant dans le sens direct à et le 
<— 
sens inverse & peut être décrite par les équations cinétiques générales 


i=2Fkicos (16.3) 
et 


re 2Fk:CR, (16.4) 


les constantes de vitesse dans le sens direct #. et dans le sens inverse 
k, étant, ce qui n’est pas le cas dans les réactions chimiques classiques, 
fonction du potentiel d’électrode. À l’état d'équilibre, c.-à-d. pour 
un potentiel d'équilibre (réversible) €. du système, on a 


i=i=2Fkcoz = 2Fhècr = Ù, (16.5) 


où  i — le courant d'échange au stade électrochimique | 
#9 et #2 — les valeurs particulières des constantes de vitesse pour 


£ = 6; 


Dans le cas d’un décalage du potentiel d’électrode dans un sens 
quelconque, jusqu'à une valeur €, par rapport au potentiel d’équi- 
libre, la réaction (16.1) se déroulera dans un sens privilégié quelcon- 
que à une vitesse à déterminée par l’équation 


iii 28 (kiCox — ehocR). (16.6) 


On a supposé que l'énergie d'activation des réactions électrochimi- 
ques peut être divisée en composantes chimique et électrique. La 
première d’entre elles correspond au cas où la différence de poten- 
tiel métal-solution gr est nulle; elle peut être désignée par U,. 
La seconde composante traduit la variation de l'énergie d’activa- 
tion par suite de l’établissement d’un champ électrique dans la double 
couche, résultant de l’apparition de la d.d.p. gmr; cette dernière 
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composante est désignée par Un. Les équations (16.3) et (16.4) 
pourront alors s’écrire | 


Vo+Üe 

i=2Fkicoxe ducs (16.7) 
et 
Uo+U6] 

i=zPhocre FT (16.8) 


Si la différence de potentiel gwr ainsi apparue est négative, 
la vitesse de la réaction directe (cathodique) doit croître et celle 
de la réaction inverse (anodique) diminuer proportionnellement 
à la variation de la composante électrique de l'énergie d’activation. 
L'énergie du champ électrique zFgmr est partagée entre deux réac- 
tions particulières. Le coefficient de distribution æ&, caractérisant 
la fraction de l’énergie de la double couche électrique qui intervient 
dans la réaction directe, porte le nom de coefficient de transfert. 
En supposant, en vertu de ce qui vient d'être dit, que la réaction 
directe met en jeu une fraction « de l’énergie, et la réaction inverse, 
une fraction (1 — a), on peut écrire, au lieu de (16.7) et (16.8), 


— 
Üo azF8 hr, 


| i=2Fhkicoe Fe  ÀT (16.9) 
e 
_ Do. G-a)zF8 re 
i=2Fhocre Fe FT, (16.10) 


La différence de signe des seconds exposants dans les équations 
(16.9) et (16.10) est due au fait que l'énergie du champ, ainsi qu’on 
l'a déjà signalé, accélère l’une des réactions particulières et ralentit 
l'autre. IÎl ressort de (16.9) et (16.10) qu'à gmr << 0 la vitesse du 
processus direct ira croissant, alors que celle du processus inverse 


— <— 
accusera un déclin. Si gmr = 0, les grandeurs i et i seront inégales. 
Leur différence 


; RE 
dgmr, =0 = (è — i)gyr, =0 


devra traduire la vitesse de la réaction chimique dans les conditions 
choisies (concentrations de Ox et de R, température, pression, etc.}, 
réaction catalysée par la matière, d’une électrode donnée. La valeur 
de gum ne saurait être déterminée par voie expérimentale, mais 
elle peut être mise en relation avec celle du potentiel d’électrode, 
rapportée à une échelle conventionnelle (telle que l’échelle d’'hydro- 
gène) à l’aide de l'équation 


gmL = € + const, (16.11) 
27—0232 
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où la constante dépend de la nature de l’électrode de référence. En 
recourant à (16.11), on peut récrire (16.9) et (16.10) comme suit 


2 : Vo _ _azFe … ___azFe 
i—2Fkicoxe ÀTe AT —zFkcoxe AT (16.12) 
et 
— 
= _ Lo (1—-a)zFe . (1—-a)2Fe 
i—zFkscre Te RT  —ZzFkcpge RT  , (16.13) 
d’où l’on déduit 
Cu e fu  0mFe  (U-a)Fe | 
Pr RT __kcre us }. (16.14) 
Si & — €,, On aura 
FRE 
i—i—i—0 
ou 
azFe, (1—@) z Fe, 
> + _—> ar = FF — 
ii z2Fhkcose FT LzFhcpe 7 =iù. (16.15) 
Etant donné que 
: RAT COx: 
RP ie 
Ee.=e + In ES. 
on déduit à partir de (16.15) que 
| ._ «2Fe0 (1—)zFe0 
— — Le —————_——— 
= 2Fhc6x che ET = cphes Vee FT (16.16) 
ou 
= 2Fhc6x cé, (16.17) 


où k° est la constante de vitesse de la réaction (16.1), déterminable 
par l'équation 
| _ azFe0 (1—a)zFe0 
h=ke PT ke ÀT ‘ 


Les formules (16.14) et (16.15) correspondent aux équations 
d'Erdey-Gruz et de Volmer, déduites pour les réactions de dégage- 
ment d'hydrogène à la cathode. Dans l'équation (16.17), le courant 
d'échange est fonction des concentrations en particules Ox et R. 
Si Cox = 1 et que cr = 1, la valeur particulière du courant d'échange, 
Correspondant à ces concentrations unitaires, est appelée courant 
d'échange standard if. Il est évident que 


10 — ji 0 a (16.18) 
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En substituant dans (16.12), (16.13) et (16.14) l'expression pour 
i tirée de (16.15), on obtient respectivement 


azFne] 


e = — 
ji Ar. (16.19) 
_ (1—-a)2zFne] 
ie AT (46.20) 
et 
> + se CNE 0e=2206 
ie Te RT ), (16.21) 


OÙ Me = €; — €, est la surtension électrochimique. 

Les cas particuliers importants qui vont suivre découlent des 
équations (16.14) et (16.21). | 

1° Le potentiel d’électrode est égal au potentiel d'équilibre (ou 
réversible), autrement dit £ — &,.. On a alors 

i—0 et i—i, 
tandis que 
azFe,, _ (1— œ)2Fe, 


zFkcose RT —zfkcre ÀT . (16.22) 


La résolution de (16.22) par rapport à e, fournit l'équation de Nernst 
pour le potentiel d’électrode d'équilibre (ou réversible) * 


CRT, &  ORT, Cox RAT Rp  RT I Cox 
on Re de Ce 


ne in (16.23) 
- 3 


29 Le système ne s’écarte que légèrement de l’état d’équilibre, 
la surtension est peu importante et correspond à l'inégalité zFn << 
<Z RAT. Dans ce cas, chaque exposant de l’équation (16.21) peut 
être développé en série et l’on peut se borner aux deux premiers 
termes de cette série 


— TRT azFn 
£ = 
et 
(1-—a) zFn a P 
RT —@)zFN 
e 1 + RT 
On a alors 
. ia, = “BE 
inso=i—t= —ÿi RAT 1 (16.24) 


* Ici on néglige la différence entre Ox et R, d'une part, et entre Ox° et R9 
d'autre part. 
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ou bien 
_. RT A 

M7 to. (16.25) 
Les équations (16.24) et (16.25) témoignent que dans le domaine des 
faibles surtensions il existe une relation linéaire entre n et à. La 

RT 1 nie + 

grandeur = 50 est un analogue cinétique de la résistance dans la 
formule d'Ohm et s'appelle résistance de polarisation à une surtension 
électrochimique R a : 
RT 1 


_—…. (16.26) 


Re s zF 10 


La valeur de RÀ a correspond à la dérivée de la surtension par rap- 
port au courant pour n —+ 0, soit 


ôn _ RT 1. 
(5)... = Ro — + Ra. (16.27) 


En utilisant la grandeur R4y, on peut écrire, au lieu de (16.25), 
Nn = + Rai. (16.28) 
3° Le système s’écarte de l'équilibre de façon considérable et 


il est traversé par un courant à d'intensité considérable. Si à D ü, 
c.-à-d. que s’il y a un processus cathodique, on peut négliger le 
second terme dans (16.14) en comparaison du premier et définir à 
comme une fonction du potentiel à l’aide de l'équation (16.12): 


| _ A __ _azFe 
i—œi=ZzFkcoxe ET 


ou 
. RT me RT RT : 
e=— "7 In 2Fk + In Cox — —ÿ In Le: (16.29) 
En partant de (16.21), on obtient pour les mêmes conditions 
” _azFn 
ie —=i— te is 
ou 
q= In À ln. (16.30) 
Si l’on introduit les notations 
RT . 
2,9 lg — a, (16.31) 
et 
RT | 
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on pourra récrire l'équation (16.30) comme suit 
n=ae + pb. lg i. (16.33) 


L’équation (16.33) a été déduite pour la première fois par Tafel 
(1905) qui s'inspirait, il est vrai, d’autres considérations; elle est 
connue sous le nom de formule de Tañfel; les grandeurs a, et b, sont 
appelées constantes de la formule de Tafel ou constantes de Tafel. 

On peut aussi aboutir à l'équation (16.33) en partant de la défi- 
nition de la surtension 

N — EE; — Es, 


et en substituant à &; et à e, leurs valeurs tirées de (16.29) et de (16.23). 
Dans le cas où i < i, c.-à-d. dans le cas d’un processus anodique, 


= —Ùù, — Fi et l’on pourra négliger, dans l'équation (16.21), 
le premier terme au regard du second: | 
| (1—a)zFn 
ie À (16.34) 
ou | 
= nn . (16.35) 


En introduisant les notations 


— 9 3 ei — y 


et 
RT 


(1— a) zF — bas 


2,3 
on transforme l'équation (16.35) en formule de Tafel pour le processus 
anodique : | 

n = da + balgi (16.36) 


16.3. Théorie de la surtension électrochimique compte tenu 
de la structure de la double couche électrique 


Dans la cinétique du stade de transfert de charge, dont le carac- 
tère ralenti est la cause directe de l’apparition d’une surtension élec- 
trochimique, un rôle particulièrement important doit être joué par 
la structure de la double couche électrique à l'interface. En effet, 
si les autres stades du processus à l’électrode — le transport des par- 
ticules et la transformation chimique homogène — interviennent au 
voisinage, il est vrai, de l'interface électrode-électrolyte mais loin 
toutefois au-delà des limites de la double couche, l’acte électrochi- 
mique proprement dit se produit au sein même de cette couche. Dès 
lors, la répartition du potentiel dans la double couche et l’orienta- 
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tion des particules réagissantes dans cette couche doivent influer 
de façon considérable tant sur la vitesse de l’acte électrochimique 
que sur l'importance de la surtension électrochimique. Froumkine, 
qui a été le premier à énoncer cette idée, en a donné une expression 
quantitative en s'appuyant sur certaines hypothèses. La première 
d’entre elles se résume ainsi: la double couche qui existe en réalité 
peut être décrite d’une façon satisfaisante par le modèle de Stern. 
La deuxième hypothèse postule que l’acte électrochimique ne met 
en jeu que les particules présentes dans la partie dense de la double 
couche électrique, c.-à-d. au voisinage immédiat de la surface de 
l'électrode. La conséquence en est que l'énergie moyenne des par- 
ticules chargées et leur concentration au voisinage de la surface doi- 
vent être différentes de celles que l’on observe dans-la profondeur de 
la solution. Ces différences sont dues à l’existence d’une différence 
de potentiel Ê dans la partie diffuse de la double couche électrique. 
Une des variantes modifiées de la formule de Froumkine pour la 
surtension électrochimique est donnée ci-dessous. Posons que la 
réaction d’'électrode globale est décrite par l’équation (16.1) 


Ox + zF =R, 

la charge des particules Ox et R étant égale à z, et z, respectivement 
et z — Zz1 — 2, Pour simplifier, on peut supposer que la totalité 
des charges z soient transférées au cours d’un seul acte électrochimique 
élémentaire, c.-à-d. que z; = z. On a intérêt à diviser le déroulement 
de la réaction (16.1) dans le temps, en plusieurs étapes qui diffèrent 
l'une de l’autre par la nature des particules présentes dans le système 
et par leur disposition relativement à l'interface électrode-électrolyte 
(fig. 56). À chaque étape correspond une certaine valeur du poten- 
tiel thermodynamique du système (16.1). Envisageons ces étapes. 

1° La réaction (16.1) n’est pas encore amorcée. Le système ren- 
ferme des particules Ox en solution (au-delà des limites de la double 
couche) et z électrons au sein du métal (fig. 56, a). Si l’on rapporte 
le potentiel du métal à une région située au sein de la solution, où 
il est admis nul par convention, le potentiel thermodynamique stan- 
dard G? du système considéré dans cet état sera égal à 


GL= US + 2m —2F gun. (16.37) 


Les particules Ox possèdent une charge z, mais, comme le potentiel 
électrique à l’endroit où elles se trouvent est nul, l’équation (16.37) 


ne renierme que le potentiel chimique UE” qu’elles ont en solution. 
L'énergie des électrons au sein du métal est caractérisée par la somme 


de leur potentiel chimique ujmy et d’un terme de nature électrique 
ZFgmz, Où £mx est le potentiel Galvani métal-solution. 

2° Après avoir franchi la chute de potentiel &, les particules Ox 
prennent leurs positions dans la partie dense de la double couche. 
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La réaction ne s’est pas encore produite et z électrons se trouvent 
toujours au sein du métal. Dès lors, le potentiel thermodynamique Gf; 
de cette deuxième étape (fig. 56, b) est défini par 


Gi = Den +486 + zum — ZF gr, (16.38) 


où l'indice Lyr se rapporte à la partie dense de la double couche en 
solution. 


Fig. 56. Etapes successives de la réaction (a à d): 
Ox+ze=R 


80 Il y a formation d’un complexe activé. Le potentiel thermody- 
namique standard de cet état de transition est égal à une certaine 
grandeur G, : 

Gr =.G2. (16.39) 


40 Les particules Ox, après avoir gagné z électrons (le métal ne 
contiendra donc plus d'électrons), se sont transformées en particu- 
les R présentes dans la partie dense de la double couche (fig. 56, c). 
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Par conséquent, le potentiel thermodynamique standard GŸy sera 
déterminé par 


Gy=UR +2Ft. (16.40) 


5° Les particules R ont quitté la double couche (fig. 56, d). Le 
potentiel thermodynamique standard GŸ est égal au potentiel chi- 
mique de ces particules 


GY = pê. (16.41) 


En plus, pour décrire la cinétique d’un processus d’oxydoréduc- 
tion, on fait appel à la théorie des vitesses absolues des réactions 
chimiques. Rolatidement aux processus électrochimiques, la vitesse 
de la réaction se déroulant dans le sens direct s'écrit 


i— 227 Cox€ : , (16.42) 
et dans le sens inverse 
AG° 
al cg 7, (16.43) 
où x = un Coefficient de transmission déterminant la proba- 


bilité de déroulement du processus; il est générale- 
ment posé égal à l’unité 

k = la constante de Boltzmann 

h = la constante de Planck. 


4 <— | 
AG et AG = Jes énergies d’activation standard pour les processus 
de déroulement de la réaction (16.1) dans le sens 
direct et dans Île sens inverse respectivement. 


La grandeur AG est: définie comme la différence entre l'énergie à 
l’état de transition et l'énergie à à l’état initial (état [): 


AGO = G° — G4, (16.44) 
et AGP, comme la différence entre l'énergie à l’état de transition et 
l'énergie à l’état final (état V): 

AGI = G° — 4. (16.45) 


On n'est pas parvenu jusqu’à présent à calculer la quantité Gt, 
aussi a-t-on recours à des hypothèses plus ou moins plausibles lors- 
qu'il s’agit de trouver les grandeurs AG? et AGD, Ainsi, la valeur du 


potentiel thermodynamique étant normalement égale à la somme des 
potentiels électrochimiques de l’ensemble des particules munies de 


CH. XVI. SURTENSION ÉLECTROCHIMIQUE 


+ 


coefficients stœchiométriques correspondants 


elle pourra être développée en composantes chimique et électrique : 
Cr0 — D VU; + D Vie; Feux = Gên + Gi. (16.47) 


En procédant de la sorte, on peut aussi présenter l'énergie d’activa- 
tion comme la somme des énergies chimique et électrique, c.-à-d. 
sous la forme | 

AGo — AGE, + AGE, (16.48) 
et 


AG0 = AG + AGE. (16.49) 


Les équations de ce genre sont également valables pour toutes les 
grandeurs caractérisant les diverses étapes de réalisation de la réac- 
tion (16.1): 


Gi = Gien + Ga = Gien + (— 2FgmL); (16.90) 
Ch = Glen + Ge = Gien + 4FÉ + (—2F gui); (16.51) 
Gi = G$ = Gin + Ga; (16.52) 
1v = Given + Give = Given + 22F6; (16.53) 
GŸ = Gen + Ga = GYcn. (16.54), 


Compte tenu de (16.48) et de (16.50), l'équation (16.44) peut être 
récrite sous la forme suivante: 


AGo = G° — G9 = AG + Ga — Ge (16.55) 


ou bien, en ajoutant et en soustrayant G?r a, sous cette forme 


AGO — AG + Ge — Ge + (Grer — Ga). (16.56} 


On peut supposer (c’est ce qu'ont fait Parsons et Delahay) que la 
différence entre les composantes électriques entrant dans les poten- 
tiels thermodynamiques à l’état de transition et à l’état II constitue 
une certaine fraction &@ (0 < & < 1) de la différence entre les com- 
posantes électriques des potentiels thermodynamiques à l’état IV 
et à l’état IT: 

Gra — Ge = à (Giva — Gira). (16.57) 


En combinant (16,56) et (16.57), on obtient 
ro 


AGo — AGE, + @ (Gfver — Ge) + (Gr — Ga) (16.08) 
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ou, après avoir introduit les valeurs des composantes électriques des 
potentiels thermodynamiques, valeurs tirées de (16.50), (16.51) et 
(16.53) 


AG0 = AG + & (22F6 — 24FÈ + 2F gum) + (FE — 2Fgur + 2Fgmx) — 
— AGS en + az Fgmr —(@z— 2;) FE. (16.59) 
Les mêmes assertions faites pour la grandeur AG? conduisent à 


AG — AG — (1 — à) 2Fgmi — (az — 2;) FC. (16.60) 


Les équations (16.42) et (16.43) pourront alors être récrites, compte 
tenu de (16.59) et de (16.60), comme suit: 


_ GQ F = 
i—= 412 = Cox EXP Ge) (16. 61) 


et 


AGÈh (1— a) 2F gx, (az— 21) FÜ 
mr or + gp}. (16.62) 


Etant donné que z = À et que 


i= 227 cr exp { — 


£gmL = E +const, 
où e est le potentiel d’électrode dans l'échelle d'hydrogène, on a 


AGèn azF const œzFe 


| TP Scosexp { — CRE g +) (16. 63) 
et | 


Fi FR exp{ _ AGn_ AGch + (or const ere (9 zFE + Ge) Fü 


| 6.69 


Si l’on réunit toutes les grandeurs qui ne dépendent ni du potentiel 
ni de la concentration et que l’on les présente comme des constantes, 
on pourra écrire, au lieu de (16.63) et (16.64), 


= = zFkcox exp {—* LH 7 + Cu re (16.65) 
et 
ce zFhkcrexp (RES EDS), (16.66) 


Le courant qui en résulte et qui traverse l’électrode à un poten- 
tiel e donné sera déterminé par 


ur (&z—21) FE Q2zFe _  (1-x)zFe 


i=i—i=2#Fe ART Fe BT __kcpe RAT ). (16.67) 
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Cette équation diffère de l’équation correspondante (16.14), déduite 
en faisant abstraction de la structure de la double couche électrique, 
par la présence du facteur exp He Si 6 = 0 ou que az — 
— Z1 = 0, l'équation (16.67) deviendra l’équation (16.14). On peut 
obtenir à partir de (16.67), en substituant la somme €, + n à €: 


(az—2:) F6 (z _ G@2FEr _ azFn 
i—i—i—2fFe RT kCoxe RT . RF 


_ (1—a@)zFer (1—-a)zFn 
er kcre RT e RT ) 


ou 
ro (@az—2:)FÉ :_ azFn (1—a)zFn | 
tjr m7 “(e AT _e AT (16.68) 


Dans certains domaines des valeurs de & et de n, les équations 
(16.67) et (16.68) fournissent des formules coïncidant par la forme 
soit avec l'équation de Nernst (e = €, ou n — 0), soit avec la loi 


d'Ohm (Tr &10 u 47 <1 ]- Nous envisagerons ci-dessous un 


troisième cas sr où la réaction (16.1) se déroule d’une façon 
privilégiée dans un sens quelconque. Si la surface d’électrode est le 


siège d’une réduction, on a à LÉ | à | et 


. (az—2,) F4 : azFn 
ii ie AT € ART ‘(16.69) 
ou, après avoir pris le logarithme, 


(az—7,)F6  azFn 


Ini,=Ini+ A7 PTE 


(16.70) 


La résolution de (16.70) par rapport à la surtension conduit à 
l'équation 


F In i0 + Gs— 5) = — 


n— In is. (16.71) 


En vertu de (16.18), le courant d’ échange est fonction des con- 
centrations des participants à la réaction d’électrode 


: .0 1- 
10 — jtCox CR 

et partant 
_ 


T : RT 
= 7 MM iêt APET- © In Cox + en CR + 


(az—2)é  RT ,. 
+ ES In ic. (16.72) 


Œz 
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Pour & = 0,5 et z = z, = 1, l'équation (16.72) se voit simplifier: 
RT : RT RT RT s 
n=2—- liée mat -hé-is2e In i, 
(16.73) 


et correspond à la formule déduite par Froumkine relativement au 
processus de dégagement d'hydrogène à la cathode. La formule de 
Froumkine fait ressortir que la surtension dépend, non seulement 
de la concentration des participants directs à la réaction d’électrode, 
mais aussi de la nature et de la concentration de tous les corps, en 
premier lieu des corps tensio-actifs susceptibles de modifier la valeur 
du potentiel €. Dans un cas particulier (& =: 0) elle devient la for- 
mule d’Erdey-Gruz et de Volmer. 


16.4. Extension des équations générales traduisant 
la surtension électrochimique aux réactions d’électrode 
les plus courantes 


On a déduit l’équation (16.67) et son cas particulier, l'équation 
(16.14), en s'inspirant de la réaction (16.1) 


Ox+zF=R 
et en supposant que les deux participants à cette réaction portent 
des charges et sont présents dans l’électrolyte à l’état dissous. De 
toute évidence, l'équation (16.67) peut être étendue telle quelle, 
sans avoir à subir de transformations, à toutes les réactions de re- 
chargement ionique, c.-à-d. aux réactions telles que 


Fe*++e” = Fe? 
Fe (CN) +e”= Fe (CN), etc. 


C'est ainsi que pour la réduction des ions ferriques en ions ferreux, 
l'équation (16.67) peut être écrite sous la forme 


(œ—3)F6 
RT 


__œFe (1—a)Fe 


RT L (16.74) 


T = 
< = kCpe2+ (4 


En ( 

imi—i—Fe kCpes+ € 
étant donné que Cox = Crest; CR —= Cresr, 2 = 1 et z, — 3. Pour.la 
décharge des ions métal au contact d’une électrode de mercure, dé- 
charge conduisant à l’amalgame correspondant, on a cox = Cyzt et 


CR—CM(He), OÙ Cmçue) est la concentration du métal dans l’amalgame. 
La surtension électrochimique pour la déposition du sodium sur 
l’amalgame de sodium 


H 
Na++ 6-2 Na (Hg) (16.75) 
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sera donc décrite par l'équation 


(a—1)FÈ aFe (1—a)Fe 
— <— a ——— À —+ _ —— = 
imi—i=Fe À re FT __ hexagae 7  J' (16.76) 


Si la déposition du métal se produit sur une cathode solide, la 
décharge des ions fournit d’abord les adatomes du métal (ou les 
adions de celui-ci) qui ne s’incorporent au réseau du métal solide 
qu’à l’étape suivante. Dans ce cas cox=Cmz* et CR—=CM(ay, OÙ CM(a) 
est la concentration des adatomes du métal. Si la concentration super- 
ficielle des adatomes est très faible, on pourra considérer comme 
active la totalité de la surface de la cathode et l'équation (16.67) 
pourra s’écrire sous sa forme habituelle. C’est ainsi que la surtension 
électrochimique apparaissant lors de la déposition du zinc à l’élec- 
trode de zinc 


Zn?+ + 2e" — Zn (a) — [Zn] 


est décrite par l'équation 
Cr Co—2)FE y. 
i—i—i=2Fe Fe Fr (16.77) 


Si les produits de la réduction (ou ceux de l’oxydation) sont 
adsorbés sur l’électrode en exerçant un effet d’écran sur une partie 
assez importante de la surface © de cette électrode, si importante que 
l’on ne peut plus la négliger, l’équation (16.67) devra être modifiée 
en conformité avec les particularités cinétiques caractéristiques de 
la réaction d'’électrode considérée. On a intérêt à envisager ce cas 
en prenant comme exemple le dégagement d'hydrogène à partir des 
milieux acides et basiques au contact de la cathode: 


H:0* + e- = H (a)-+ HO (16.78) 
H,0 + e- = H (a) OH- (16.79) 


L'acte électrochimique fournit de l'hydrogène naissant adsorbé par 
la cathode. Poùr une densité de courant donnée, la portion de la sur- 
face d’électrode occupée par les atomes d'hydrogène constitue une 
certaine grandeur @x. Si la polarisation de l’électrode est due uni- 
quement au caractère ralenti du stade électrochimique, tous les 
autres stades, y compris l'élimination de l'hydrogène adsorbé, 
s’effectueront à des vitesses incomparablement supérieures à celle 
du transfert de charge et, par conséquent, le recouvrement corres- 
pondant au courant considéré devra être égal (ou presque) au recou- 
vrement ®x en l’absence d’un courant résultant, autrement dit pour 
le potentiel d'équilibre de l’électrode d'hydrogène O6 = Ox. 
Le degré de recouvrement de la surface d’électrode par l’hydrogène 
naissant adsorbé dans les conditions de dégagement d'hydrogène à 
la cathode est en premier lieu déterminé par la nature du métal. 


. 2a4Fe 2(1—a)Fe 
RT 7 | 
—— LANENE 
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Il est minime (8 = 0) pour les métaux tels que Hg, Pb, Cd et autres 
métaux « tendres ». Il s’avère considérable (6 Ÿ 0) pour la triade du 
fer, pour les métaux de la mine du platine et pour un certain nombre 
d’autres métaux « durs». De ce fait, le dégagement d'hydrogène 
selon les réactions (16.78) et (16.79) peut se produire de plusieurs 
manières et, en conséquence, être décrit par diverses équations ciné- 
tiques. | 

Si la décharge des ions hydrogène ne s’effectue que sur la portion 
de surface (1 — 6) libre d’atomes d'hydrogène adsorbés, la vitesse 
du dégagement d'hydrogène à partir des solutions acides (z — 1, 
Z, = À) sera traduite, pour les métaux tendres (6x Æ 0), par l’équa- 
tion 


(a—1) FC sn: ___QFE 2 (1-a) Fe 
i—Fe AT pe RT — kcx0OHE RT | 
(16.80) 
et à partir des solutions basiques (z = 1, z, — 0), par l'équation 
Ft ee _ «Fe (1—-@) Fe 
i— Fe AT Fe RT —_kcou-Que ÊÀT ). (16.81) 
Pour les métaux durs (@x ÿ 0), on a respectivement : 
(a—-1) FE me __ @FEe _ (1-a) Fe 
imFe RT  {kcyor(1—@n)e ÀT —kcxo0ne FT | 
(16.82) 
et 
aFt Fe . aFe rs (4—-a) Fe 
i— Fe RT lé (1— One ART —kcon-One AT | 
(16.83) 


Le mécanisme du dégagement d'hydrogène décrit est souvent 
appelé mécanisme de Volmer-Froumkine. 

Lorsque la décharge se produit sur une surface occupée, c.-à-d. 
suivant les réa tions 


H,0* + H(a) + e- = H, + H,0 (16.84) 
pour les milieux acides, et 
H,0 + H(a) + e- = H, + OH- (16.85) 


pour les milieux basiques, on aura, s’il s’agit des métaux tendres 
(Or FT 0), 
are . (i—a)Fe 


: RT ré RAT 7 
i— Fe Le ee HE kCHCH0€ 


(16.86) 
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dans les milieux acides, et 
aFt aFe (1—a)Fe 


i= Per (RcuoOe e. RT _ Ecucou-( — On) e di (16.87) 


dans les milieux basiques. 
En cas de métaux durs (@x Ÿ 0), on a 


(CS Fe _ (1—a)Fe 
i— Fe CRT eo FE kcHCH0(1 RE On)e S | 
(16.88) 
pour les milieux acides, et 
a aFe (1—a)Fe 


i= FerT lé de rhum Onle #7 | 46.89 


pour les milieux basiques. 
Ce mécanisme, c.-à-d. la décharge au contact des atomes d'hydro- 
gène adsorbés est souvent appelé mécanisme de Heyrovskyÿ-Horiuti. 


16.5. Superposition de la polarisation de concentration 
à la surtension électrochimique 


Nous avons supposé jusqu’à présent que l’écärt du potentiel 
d’une électrode traversée par un courant par rapport au potentiel 
d’ équilibre était entièrement dû à un seul phénomène et que la pola- 
risation d’électrode est une sorte de surtension bien déterminée. 
Dans les conditions réelles il serait plus juste de parler de la prédo- 
minance d’un certain type de surtension. Les autres types de surten- 
sion se trouvent superposés dans telle ou telle mesure à la surtension 
principale. C'est la polarisation de concentration qui se superpose le 
plus souvent à la surtension électrochimique ou à la surtension de 
phase. Dans ce cas, le décalage du potentiel d’une électrode traversée 
par un courant par rapport au potentiel d'équilibre se présentera 
sous la forme d'une somme de deux ou de plusieurs types de surten- 
sion, la valeur de la polarisation d’activation étant elle-même modi- 
fiée dans les conditions des limitations imposées par la concentration 
(en comparaison des mêmes conditions, notamment pour une même 
densité de courant, mais en l’absence de la polarisation de con- 
centration). | 

Dans l'équation générale de la surtension électrochimique (16.67) 
il faut en l'occurrence substituer aux valeurs d'équilibre de cox 
et de cr les grandeurs cc+ et cr modifiées du fait du ralentissement 
du transport et correspondant à une densité de courant donnée, soit 

nn (œz—21) FC (5 __azFe (1-0) zFe 


<— 
imi—i=zFe RAT  \kcoxe AT —%ene RAT 


(16.90} 
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de sorte qu'après avoir multiplié et divisé le premier et le second terme 
mis entre parenthèses par cor et cR respectivement, on obtient 


. + æ (az— 21) FC 3 Che __ azFe CA (1—a) zFe 
i—mi—i=2Fe RAT kcox e RT —_kcR——e  RÀT , 
Cox CR 
(16.91) 
MERE , 
Pour & — €&,, on à à = i — i°’, et, partant, 
; a2F (M6+Nd) , (1-0) 2F (na +0) 
RE AR TU COx — RAT CR AT 
Cox CR 


(16.92) 


où la polarisation d’électrode est une somme de la surtension élec- 


trochimique na et de la surtension de diffusion (ou de transport) 
(az—21)FT 


Ma, alors] ique i°’—ÿie RAT  , En désignant na + Ma = n et en se 
rappelant que, selon l'équation (14.29), 


ce c: : 
Ox 1 R U 
Cox cl CR at} 


on pourra écrire, au lieu de (16.92), 
> + : azFn ; (i—-a)zFn 
j—i—i—i" RE PP RT 
i—i—i—;i [ (1 —) (1 ) < |. (16.93) 


La résolution de (16.93) par rapport à à aboutit à l’équation 


… azFn (1—-a)zFn 
—— e RAT __p RT 
= , Lam 9, U-wzm + (16.94) 
À + = e RT 2 RT 
cll ail 


Plusieurs cas particuliers importants découlent de l'équation 
(16.94). Si, par exemple, i°’ < ù et que à” <ù, on laura 


(oz—z1)FÜ _xzFn (1—a)zFn 
i— ie RT (: ET _p RT ), 


ce qui correspond à une surtension purement électrochimique et à 
n = Ma. Si à Sù et que i)” Su, mais 4 < aùr, l'équation (16.94) 
se voit simplifier 


ue) (ae), (16.95) 


ce qui correspond exactement à la surtension de diffusion et à n — na. 
Comme exemple de superposition d’une surtension réactionnelle 
à une surtension électrochimique, on peut citer la décharge des ions 
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hydroxonium selon le schéma (16.78). Lors de la déduction de l’équa- 
tion (16.80) définissant la vitesse de ce processus on a supposé que 
le stade d'élimination des atomes d'hydrogène adsorbés se déroule 
sans encombre. Or, s’il se déroule à une vitesse finie, la portion de 
surface occupée par les atomes adsorbés, pour toute densité de cou- 
rant, s’écartera de la valeur d'équilibre, soit O1 =£ On. Il faudra 
alors écrire, au lieu de (16.80), 
” (a—1)Ft . __ «Fe ". (1i—a)Fe’ 
i=mi—i=Fe À Fe (A—Oï)e À —koxoQue 7 É 
(16.96) 


La division et la multiplication du premier et du deuxième terme 
mis entre parenthèses par (1 — Ox) et par Ox respectivement et 
l'introduction de la notation 

aFe. (1—a)Fe, 


10 — kcyuo+ ({ — On) e AT — hkcyroOpe RT (16.97) 

permet de récrire (16.80) de la façon suivante 
imite À bn ser de 16.98 
Care . }, (16.98) 


OÙ n = Né + Nr, C.-à-d. que n est la somme des surtensions élec- 
trochimique et réactionnelle. 

I1 découle des équations (16.96) et (16.98) que la cinétique de la 
réaction à l’électrode est en l'occurrence fonction du degré de recou- 
vrement de la surface par les atomes d'hydrogène. 


16.6. Stades d’un acte électrochimique 


On a supposé jusqu’à présent qu’un acte électrochimique se pro- 
duit d'emblée, autrement dit que tous les z électrons qu’il met en 
jeu sont transférés simultanément. Cette conception est, effective- 
ment, valable dans tous les cas où la réaction met en jeu un seul 
électron (z = 1). Si z — 2, deux variantes peuvent être envisagées : 
soit un passage simultané des deux électrons, soit un acte électro- 
chimique à deux stades dont chacun comporte le transfert d’un élec- 
tron. Pour z >> 2, le nombre de variantes éventuelles va croissant. 
Si, par exemple, z — 3, les trois électrons à la fois sont susceptibles 
d'effectuer un saut, ce qui paraît toutefois peu probable. Les sauts 
successifs des électrons un par un sont plus probables, ce qui revient 
à un processus à trois stades. Le freinage peut varier d’un stade élec- 
trochimique à l’autre, de sorte que l’un d’eux, celui qui est le plus 
lent, limitera la vitesse de la réaction à l’électrode dans son 
ensemble. 


28—0232 
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La plus simple de ces réactions électrochimiques consécutives 
est représentée par un acte à deux stades, lorsque z = 2 et que la 
réaction à l’électrode est constituée de deux transitions indépendantes 
dont chacune met en jeu un seul électron 


Ox+e=M (16.99) 
M+e-=R (16.100) 


où M est un certain produit intermédiaire. Bien qu’un seul de ces 
stades soit modérateur, l’ensemble des transformations dans les 


conditions stationnaires doit cependant s'effectuer à égale vitesse 
et, de ce fait, le courant résultant sera 


i — 2i;, 
où i; est le courant correspondant au stade modérateur. Dans le 


cas considéré 
i = Ji. 


Pour chacun des deux stades on peut écrire l’équation cinétique 
correspondante : 


i _ GaFn Cu (1—@a) Fn 
—=iasig(e AT —e A } 
2 CM 
et 
, ap FN (1—a,) Fn 
4 0 { M 7 —RT RT 
pe Ro — 00 e te : 
CM 


où l'indice a se rapporte à la réaction (16.99), et l’indice b, à la réac- 
tion (16.100) ; cm est la concentration du produit intermédiaire pour 
une surtension 1. La résolution combinée de ces deux équations 
(avec exclusion du rapport cu/cm) conduit à l'expression suivante: 


: (a, +ap) Fn (2-@&,—- y) Fn 
RT RT 


; € —— € 
La (16.101) 
Fa e RT RTE e RT 
Il découle de (16.101) que pour n < 0 (polarisation cathodique) 
FR a FN 
i—Qie AT (16.102) 
et pour n > 0 (polarisation anodique) 
(1—-a,n 
i—2ije RT : (16.103) 


Il faut souligner que pour une même réaction d’électrode globale 
le nombre d'électrons transférés simultanément, l’ordre de succes- 
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sion de leurs sauts ainsi que le freinage à chacun des stades peuvent. 
varier par suite de la modification des conditions de l’électrolyse 
et, en premier lieu, en fonction de la valeur de Ia surtension (dé la 
densité de courant). Ainsi, Lossev et ses collaborateurs ont montré 
que la dissolution anodique du cuivre dans le domaine des faibles 
polarisations s'effectue comme une réaction électrochimique à deux 
stades donnant lieu à la perte d’un électron à chacun des stades 


[Cu} = Cu + eñv) 
Cu* = Cu?* Lex 


le détachement du second électron étant ralenti. Quand on passe à 
de hautes polarisations anodiques, la dissolution du cuivre s’ac- 
complit cette fois en un stade avec perte simultanée de deux électrons. 


16.7. Caractéristiques cinétiques fondamentales 
du stade électrochimique 


16.7.1. COURANT D'ÉCHANGE ET COEFFICIENT DE TRANSFERT 


L'analyse des équations cinétiques traduisant le phénomène de 
surtension électrochimique met en évidence que le courant d'échange 
1° rapporté à l’unité de surface, i°, et le coefficient de transfert & 
doivent être considérés comme des caractéristiques capitales de ce 
phénomène. Pour un même écart du potentiel d’électrode à la valeur 
d'équilibre, la vitesse de réaction (la densité de courant résultante) 
sera d'autant plus grande que le courant d'échange est plus important. 
Ce dernier dépend à son tour de la nature de la réaction électrochimi- 
que, de la matière de l’électrode et de la composition de la solution. 
Le coefficient de transfert à traduit le degré de l’influence qu’exerce 
le champ électrique engendré par l’électrode sur l’énergie d’activa- 
tion du stade électrochimique; il détermine en outre la symétrie 
des processus cathodique et anodique. Pour une réaction électrochi- 
mique donnée, le coefficient de transfert varie relativement pew 
quand on passe d’une matière de l’électrode à une autre; la valeur 
de « est le plus souvent voisine de 0,5. 

Lorsqu'il s’agit d’un acte électrochimique à un stade, les valeurs: 
de i° et de & peuvent être trouvées graphiquement (fig. 57), il suffit. 
de porter n contre lg à dans le domaine des surtensions (azFn ÿ RT)où 
est valable soit l'équation (16.30) (cas d’une polarisation cathodique: 
considérable), soit l'équation (16.35) (cas d’une polarisation anodique 
considérable). La pente b de la droite n-lg à de la figure 57 équivaut 
à RT » 

à 2,3 LF ©t par conséquent, 
RT 


G= 2,9 


(16.104) 


28* 
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Le courant d'échange i° peut être déterminé à partir de la valeur de la 
surtension n = a pour Îg à — 0, c.-à-d. pour une densité de courant 
unitaire 

auzF a 


i0=10223RT— 10 D, (46.105) 


Etant donnéjque ‘les équations (16.30) et (16.35) sont vides de 
sens s’il s’agit de faibles densités de courant, on a intérêt à utiliser 


(-E)n 


, s RES ES 
HN 2 +1 gi 7=0 7 (V) 
Fig. 57. Détermination des constantes de Fig. 58. Détermination du cou- 
Tafel a et b à partir d’une relation semi- rant d'échange i® et du coeffi- 
logarithmique entre la surtension n et la cient de transport « à partir de 
densité de courant i, pour n €0 ou l'équation (16.106) 


pour n>0et £—=0 


dans le même but une expression plus générale (16.21) en la récrivant 
comme suit: 


: F 
In — #7 In i0— el. (16.106) 


1—eRT 


Si l’on porte les données expérimentales (prises avec le signe moins 

pour n. et à et le signe plus pour n, et ë.) sur un graphique aux coor- 

données 1n ——— zx =" (lg. 58), la pente de la droite équivaudra à 
1 — eRT 

azF/RT et il sera possible de déterminer le coefficient de transfert « ; 

l’ordonnée du point où n = 0 correspondra à In à. 

Lorsqu'il s’agit d’un acte électrochimique à deux stades, les 
coefficients de transfert &, et «y ainsi que les courants d’échange à 
et iÿ peuvent être trouvés à partir des équations limites (16.102) 
et (16.103) récrites sous la forme suivante: 


RT 
ni (16.107) 


__ AT ï 
Ur In 2i9 — 
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et 


In D + 7 In (16.108) 


na Ts — ay) F 


L'expression graphique des données expérimentales dans les coor- 
données n-ln i pour la polarisation cathodique et anodique permet 
de déterminer &, et &, à partir des pentes des droites, et les courants 
d'échange à et i?, d’après les valeurs de la surtension cathodique 
et de la surtension anodique à à — 1 A/cm°. 

Si l’on connaît la relation entre le courant d'échange et la con- 
centration des participants à la réaction d'’électrode, il sera facile 
th déterminer le coefficient de transfert en recourant à l'équation 
16.18) 


10 = ifiCOx CR 
après en avoir pris le logarithme: 
In = In i$;+(1—«)lnco;+alncr. 
ni pente de la droite In i°-In cox, à constance de cr, équivaut à 
— à: 


( 0 In i° 


me ee = 10% (16.109) 


alors que la pente de la droite In i’-In cr, à constance de cox, Cor- 
respond à «: 


(HR), = 0. (16.110) 


ôlncr se 


La relation entre les courants d'échange et les activités des partici- 
pants à la réaction d'’électrode a été analysée pour la première fois 
par Essine (1940). 

Toutes ces variantes permettant de déterminer les caractéristi- 
ques cinétiques principales de l’acte électrochimique ne fourniront. 
des résultats corrects que si l’on peut négliger la valeur du potentiel £ 
et la variation de celle-ci en fonction de la surtension, autrement 
dit si l’on respecte les conditions formulées au début du présent 
chapitre. Si ces conditions ne sont pas remplies, la surtension élec- 
trochimique sera traduite par l’équation (16.67) 


ss 2 (az—2:1)F€ 2. 
i—i—i=2Fe RT re RT — kcRe RT 
ou par l'équation (16.68) 


Se (az—2,)F6 f _azFn (1—a)zFn 
i—i—i=iûe AT e RAT pe RT 


__ azFe (1—-a)zFe 


Dans ce cas, l'établissement des relations de Tafel ou des relations 
du type (16.106) ne fournira qu’une valeur apparente du coefficient 
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de transfert, car n est fonction du potentiel £. Afin de savoir la valeur 
vraie de æ, on peut recourir à l’équation (16.68) en la récrivant com- 
me suit 


z, F6 ; 
e AT. xzF(E—n) 
pe = 70 RT 
i mr = ie (16.111) 
1—eRT 


= In (E— mn). (16.112) 


Si l’on porte le premier membre de l'équation (16.112) contre (£—n) 
ou (£—E), la pente de la droite qui en résulte équivaudra à «zF/RT, 
ce qui permettra de trouver &. L’équation (16.111) se voit simplifier 
pour la région cathodique : 


z1FT ŒzE 
je RT — ie RAT (46.143) 


et pour la région anodique 


F(z,6-—2n) azF (Em) 
ie AT je fRT 0 7. (16.144) 


Ces deux équations offrent également la possibilité d'établir la 
valeur vraie du coefficient de transfert &. Cette méthode de cons- 
truction des courbes de polarisation et de détermination des gran- 
deurs « ét i° a été proposée par Delahay et ses collaborateurs et véri- 
fiée dans plusieurs réactions électrochimiques. La méthode suppose 
que la valeur de & (qui s’identifie à la chute de potentiel dans la par- 
tie externe de la couche de Helmholtz, chute rapportée au potentiel 
existant dans la profondeur de la solution et posé nul) peut être 
calculée à l’aide de la théorie de la double couche électrique et en 
partant des données relatives aux conditions d'équilibre. On admet 
que l’établissement d’un courant ne modifie pas notablement la 
structure de la double couche. Ceci se justifie, selon Delahay, avec 
une précision suffisante jusqu'aux densités de courant très élevées. 


16.7.2. ORDRE DES RÉACTIONS ÉLECTROCHIMIQUES ET NOMBRES 
STŒCHIOMÉTRIQUES 


L'ordre de réaction et le nombre stœchiométrique constituent 
deux autres caractéristiques importantes des réactions électrochi- 
miques. L'ordre de la réaction électrochimique n a en l'occurrence le 
même sens physique que dans la cinétique des réactions chimiques, 
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bien que dans le cas considéré n puisse aussi être fonction du poten- 
tiel d’électrode comme il est fonction des paramètres classiques que 
sont la pression et la température. L’ordre de la réaction électrochi- 
mique rapporté à une espèce quelconque de particules, n;, peut être 
trouvé à partir de la relation entre la densité de courant et la con- 
centration en particules de l’espèce considérée, à condition que la 
concentration de toutes les autres espèces de particules soit constan- 
te, de même que sous réserve de constance de température, de pres- 
sion et de potentiel d’électrode : 


0 ni 
Crea : e pet (16.115) 

L'équation (16.115) découle directement des équations cinéti- 
ques générales dont la dérivation par rapport à la concentration des 
particules d’une espèce donnée fournit respectivement l’ordre de la 
réaction cathodique ou anodique rapporté à cette espèce de parti- 
cules. En plus, lorsqu'il s’agit de trouver l’ordre de la réaction catho- 
dique, il est nécessaire de disposer de données cinétiques relatives 
au domaine des potentiels où l’on peut négliger la vitesse de la réac- 
tion inverse, c.-à-d. pour n < 0. De la même manière, pour trouver 
l’ordre de la réaction anodique, on doit connaître les données rela- 
tives au domaine de potentiel où l’on peut négliger la vitesse de la 
réaction directe, c.-à-d. pour n > 0. 

Le recours à l’ordre de la réaction électrochimique en vue de ré- 
soudre l’un des principaux problèmes de la cinétique électrochimi- 
que, à savoir d'établir la voie par laquelle évolue une réaction donnée, 
peut être illustré sur l’exemple de la réduction de l’iode en ions iodure. 
Dans une solution contenant les ions iode I- et les molécules I, il 
y a formation d’anions complexes 1; qui subissent la réduction sui- 
vant une équation brute 


T3 + 2e = 37 (16.116) 
Si la réaction se déroulait en conformité avec (16.116), l'équation 


cinétique se mettrait sous la forme 


_  _a2Fe  (1-a)2Fe 
i= 2F(kc1e AT —_kcè-e RT ). (16.117) 


L'ordre de la réaction cathodique serait : 
rapporté en l’occurrence aux particules [ : 


ô ni ) ne 1 
ô In cy> Cy; Clos Ta P, 8 Fa(c) 7 ? 
rapporté aux ions iode Î-: 
ôlni 
(3 In cj- Le Cp TPE RE 
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rapporté aux molécules I, : 


ln i 
Éree Le y, T,Pe a (0) — 0, 
En procédant de la sorte pour la réaction anodique, on a 
Pis (a) — 0, Nr- (a) = 3, NT (a) — 0. 


Toutefois, les expériences montrent que l’ordre de la réaction catho- 
dique est 


: 1 ___ À 0 

Mis (©) 5» REED Mia (eo) = V: 

et celui de la réaction anodique est 
NT3 (a) = 0, Ar- (a) = 1, AI; (a) = 0. 


Le schéma représentant le déroulement de la réduction de l’iode 
en iodure, schéma qui satisfait aux ordres de la réaction expérimen- 
taux, peut s’écrire sous la forme des stades suivants: 


LELET 
D = 
3. 2(1+e-=1) 


le stade lent étant représenté par le stade 3. L’équation cinétique 
correspondant à ce schéma s’écrira 


_ - aFe ee (1—-@) Fe 
I=2F Css RT __k,cye AT | 


Or, selon l'équation du stade 2 
c? 
Ko=? et cr =(Kocre) !° 
Cto 


et selon l'équation du stade 1 


et par conséquent, 
cr = (Kaka) oise", 
d'où l’on tire 
(16.118) 


Fe LQFe M 
i=2F| (Kaka) 2420 12e RT —_k,cye AT , 


ce qui s’accorde avec les données expérimentales. Cette coïncidence 
ne saurait toutefois être considérée comme une preuve univoque de 
la validité du mécanisme de réduction proposé. Elle peut également 
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être obtenue pour un autre mécanisme si l’on suppose qu'il y a une 
adsorption appréciable des participants à la réaction d’électrode. 
De toute façon, l'établissement du mécanisme d’une réaction d’élec- 
trode à partir de son ordre ne peut fournir des résultats fiables que 
dans le cas des processus les plus simples. 

Selon Horiuti à qui l’on doit cette notion (1948), le nombre 
stæchiométrique v, montre combien de fois doit se produire l’acte 
élémentaire déterminant la vitesse de la réaction d’électrode globale 
pour que celle-ci fournisse son produit final. Ainsi donc, si la charge 
totale transférée au cours de la réaction d’électrode est égale à z, 
durant un acte élémentaire correspondant à un stade lent donné il 
y aura transfert d’une charge égale à z/v.. L’équation du type (16.24) : 


zFN 


—— 
s CRT 


est valable, en cas de faibles écarts à l'équilibre, pour tout stade 
dont l’évolution directe et inverse est liée à un facteur exponentiel 
comportant l’énergie d'activation. Dans le cas où le nombre stœchio- 
métrique est égal à v,, l'équation (16.24) peut être mise sous la forme 
suivante : 


= nt. (16.119) 


ou, après qu'on l’a résolue par rapport à v,, 


2F MN _ _, er (5 


ET 0 (TL (16.120) 


Pour pouvoir déterminer le nombre stœchiométrique d’après l’équa- 
tion (16.120), il est nécessaire d'opérer les mesures de la surtension 
aux environs du potentiel d'équilibre de la réaction considérée. 
Le nombre stæœchiométrique, ainsi qu’il a été montré par Parsons 
(1955), peut être aussi trouvé à l’aide de l’équation 


LA 1 { 

-=b Érmr (16.121) 

où b— 2,3 

b, et b. — les pentes des droites de Tafel représentant les sens 
lanodique et cathodique de la réaction. 


16.8. La participation éventuelle d’électrons solvatés 
à un acte électrochimique 


On a déduit les équations traduisant la surtension électrochi- 
mique en admettant que l’acte électrochimique élémentaire mette 
en jeu les électrons du métal e;mj. Il serait donc plus juste de récrire 
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la réaction modèle 
Ox + ze —R 
sous la forme suivante : : 
Ox + zeçm] = R (16.122) 


Un autre mécanisme est en principe possible. Son premier acte est 
l'apparition d’un électron solvaté 


e[M] + L=es (16.123) 


alors que la réduction est. un phénomène secondaire qui met en jeu 
les électrons solvatés : 


Ox+zes =R+L (16.124) 


Antropov fut le premier à indiquer (1966) la possibilité de la par- 
ticipation des électrons solvatés aux réactions électrochimiques. 
A peu près à la même époque cette possibilité a été évoquée par 
plusieurs chercheurs étrangers (Walker, Hills et Kinnibrugh, parmi 
d’autres). | 

L'existence d’électrons solvatés ne soulève pas de doutes à l'heure 
actuelle, [ls sont assez stables dans l’ammoniac liquide et le sont 
beaucoup moins dans les amines, les alcools et les milieux aqueux. 
Toutefois, le rôle qu'ils jouent dans la cinétique des phénomènes 
aux électrodes ainsi que dans la corrosion demeure obscur et suscite 
bien des discussions. Quelques questions liées au comportement des 
électrons solvatés au cours des processus électrochimiques seront 
envisagées lors de l’étude de la cinétique électrochimique des réac- 
tions d’électrode concrètes. 


CHAPITRE XVII 


PHÉNOMÈNES DE POLARISATION DANS LES. CONDITIONS 
D'ÉVOLUTION SIMULTANÉE D’AU MOINS DEUX RÉACTIONS 
À L'ÉLECTRODE 


17.1. Exemples de réactions d’électrode conjuguées 


On n’a envisagé jusqu'à présent que la variation du potentiel 
d’une électrode traversée par un courant au cas où une seule réaction 
se produit à l’électrode. Or, un phénomène à l’électrode peut, en 
principe, comporter deux réactions superposées ou même se pré- 
senter comme un ensemble de plusieurs réactions. De telles réactions 
se produisant à une même électrode et ayant en commun un même 
potentiel d’électrode s'appellent réactions électrochimiques conjuguées. 

La conjugaison de réactions à une même électrode s’observe assez 
souvent. C’est ainsi qu'au cours de synthèses électrochimiques il 
y à superposition, à la réaction cathodique principale, d’une réac- 
tion de dégagement d'hydrogène, et à la réaction anodique principale, 
d'une réaction de dégagement d'oxygène. S'il s’agit par exemple 
de la réduction du formaldéhyde 

CH,0 + 2H* + 2e- = CH,OH 
une partie de courant se voit dépenser pour la décharge des ions hy- 
drogène 


2H* + 2e = H, 
alors qu’au cours de l’oxydation des ions acétate (réaction de Kolbe) 
. 2CH,C00- = CH, + 2C0, + 2e- 


on observe un dégagement simultané d'oxygène 
H,0 = + 0, + 2H+ + 2e- 


Le dégagement d'hydrogène peut éventuellement entrer en compé- 
tition avec la déposition des métaux à la cathode, alors que le déga- 
gement d'oxygène en fait autant lors dé leur dissolution à l’anode. 
Lors de l’affinage des métaux, au phénomène de dissolution du métal 
de base, le cuivre par exemple, se superposent les réactions d’ioni- 
sation des métaux étrangers (impuretés) Min» 


{Cu] = Cu?+ + 2e” 
[Mimpl] = Minp + 267 
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ces derniers étant susceptibles de se déposer ultérieurement à la catho- 
de conjointement avec le métal de base, en polluant le dépôt de celui- 
Ci 


Cu?++ 2e — [Cu] 
imp — 267 — [Mimp] 


Les phénomènes de coprécipitation de métaux sont également 
observés lors de la fabrication d'’alliages par voie électrochimique, 
comme c'est le cas de l’alliage cadmium-zinc 


Cd?+ + 2e" = [Cd] 
Zn?+ + 2e — [Zn] 


Une même électrode peut être le siège de deux réactions et même 
davantage, qui peuvent aussi se dérouler en sens opposés. C’est ainsi 
qu’en présence d'ions cérium et fer le potentiel d’électrode prend 
la valeur correspondant au déroulement parallèle de la réaction de 
réduction des ions cerriques 


CelV + e7 = Cell! 
et de celle d’oxydation des ions ferreux 
Fe2+ — Fete 


L'imposition d’un courant extérieur (cathodique ou anodique) à 
une telle électrode rédox n’est pas en mesure d’inverser, jusqu’à 
une certaine valeur du potentiel, le déroulement de ces réactions. 
La dissolution du métal peut s'effectuer en même temps que le déga- 
gement d'hydrogène 

[Zn] = Zn?+ + 2e- 


2H* + 2e = H, 
ou l’ionisation de l’oxygène 
[Cu] = Cu* + e- 
Os +e = 0: 


17.2. Principes fondamentaux de la théorie des réactions 
conjuguées 


Di 


Tout phénomène à l'’électrode comportant deux ou plusieurs 
réactions simultanées est naturellement plus complexe que chacune 
des réactions qui le constituent. Pour cette raison, la cinétique des 
processus de ce genre, dont la connaïssance est indispensable pour 
pouvoir orienter et mener à bien ces processus, a été moins bien étu- 
diée que la cinétique des réactions d'’électrode individuelles. Néan- 
moins, certains aspects de la théorie des réactions d’électrode conju- 
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guées sont dès à présent tirés au clair, principalement grâce aux 
recherches de Wagner et Traud, Froumkine et Kolotyrkine, Akimov 
et Tomachov, Essine, Rotinian et Heïfetz, pour ne citer que ces 
quelques noms. 

Le point de départ de la cinétique des réactions d’électrode com- 
plexes est un principe que l’on peut appeler principe d'indépendance 
de déroulement des réactions conjuguées, PIDRC en abrégé. En vertu 
de ce principe, chacune des réactions d’électrode conjuguées évolue 
indépendamment de l’autre ou des autres, c.-à-d. que tout se passe 
comme si elle était l'unique processus qui ait lieu à l’électrode consi- 
dérée. Les réactions conjuguées n’ont de commun qu’un même poten- 
tiel d’électrode et la vitesse de chacune d'elles est déterminée par 
l'importance de ce potentiel. Un autre principe, plus particulier, 
découle de celui qui postule l'indépendance de déroulement des 
réactions conjuguées. C’est le principe de superposition des courbes de 
polarisation, PSCP en abrégé. Selon le PSCP, la courbe de polarisa- 
tion pour une électrode qui est le siège de deux ou plusieurs réactions 
parallèles peut être obtenue par addition algébrique en courant des 
courbes de polarisation représentatives de toutes les réactions indi- 
viduelles. De la même manière, les courbes de polarisation indivi- 
duelles pourront être construites sur la base de la courbe de polari- 
sation résultante si l’on connaît la fraction de courant intervenant 
dans chaque réaction, autrement dit le rendement en courant de cette 
dernière. Les deux principes doivent être considérés comme une pre- 
mière approximation du tableau réel d’un phénomène à l’électrode, 
laquelle pourra être précisée si l’on prend en compte les principaux 
facteurs responsables des complications. Celles-ci apparaissent en 
premier lieu dans les cas où les produits des réactions individuelles 
réagissent entre eux. Si, par exemple, l’électrodéposition de deux 
métaux M, et M, donne, au lieu d’une eutectique [M,] + [M,], leur 
solution solide [M,M,l:s ou un composé intermétallique (M, Ml, 
la réaction à l’électrode ne se termine pas avec la déposition d’un 
mélange de métaux individuels correspondants 


Mii+ 2467 — [Mi] 
et 

MÉË + 2267 — [M] 
mais se poursuit jusqu'à la formation soit de leur solution solide 

[M1 + [Mel = ([MiMlrs 
soit d'un composé intermétallique 
z [Mi] + y [Me] = [Mi M2 1] 

La formation d’un mélange mécanique de deux métaux [M.] et [M.] 
est alors remplacée soit par une réaction 


Mii+ M (zx) e— [MiMilzs 
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soit par une réaction 
“A Mit + y M5? + (217 + 22) € = [Mi Me y)] 


qui ont des paramètres cinétiques différents. 

Il faut également prendre en considération l’éventualité d’une 
réduction du potentiel thermodynamique isobare du fait de la for- 
mation d'une solution solide ou de composés intermétalliques, ce 
qui devra avoir pour effet une dépolarisation. D’autres cas peuvent 
se présenter où l’on doit aussi s’attendre à des écarts semblables au 
PIDRC. C'est notamment le cas des réactions d’électroréduction ou 
d’électro-oxydation, lorsque la modification de la cinétique des réac- 
tions individuelles peut, non seulement être conditionnée par l’inter- 
action chimique de leurs produits, mais aussi avoir pour cause d’au- 
tres phénomènes. Si, par exemple, le composé à réduire ou le produit 
de la réduction de ce composé sont de nature à être adsorbés par 
l’électrode, la valeur de la surtension de l’hydrogène pourra se trou- 
ver nettement différente de celle de la solution pure (qui ne contiént 
point de corps organique) pour une même densité de courant (ou 
bien la valeur constante du potentiel d’électrode correspondra à 
des valeurs diverses de la densité de courant). Néanmoins, les deux 
principes — le PIDRC et le PSCP — se montrent utiles dans ce 
cas aussi, car ils permettent d'obtenir des renseignements supplé- 
mentaires sur le déroulement des réactions conjuguées. 


17.3. Équation de la courbe de polarisation résultante 


On a intérêt à illustrer la mise en œuvre des principes de l'étude 
des réactions conjuguées en prenant comme exemple la superposition 
de deux phénomènes à l’électrode. Les conclusions que l’on en tire 
peuvent être facilement étendues aux cas d'évolution simultanée 
de réactions en nombre quelconque. 

Posons que les courbes de polarisation Z et 2 de la figure 59 cor- 
respondent aux réactions 


A + ue = L (17.1) 
B + 5e = M (47.2) 


pour le cas où seuls A et L ou seuls B et M sont présents dans le sys- 
tème. La grandeur ,€- sera alors le potentiel d’ équilibre de la réac- 
tion (17.1), et ,e,., le potentiel d'équilibre de la réaction (17.2), 
le premier d’entre eux étant d’ailleurs plus positif que le second. 
Selon le PSCP, pour tout potentiel e, le courant résultant (1,)., 
c.-à-d. le courant observé au cours du déroulement combiné des 
réactions (17.1) et (17.2) est défini comme 


Get, ut =) (17.3) 


et 
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où ë et &, sont les vitesses des réactions (17.1) et (17.2) en sens direct 
(cathodique), et i; et i,, en sens inverse (anodique). Si le potentiel 
E — 1£rs on à Li —— l — i, et (è, FE l1)1Ër — 0, soit 


(érhter = (io — io)ier. (17.4) 
Etant donné que .,e- est plus positif que ,e,, la réaction (17.2) ne 
doit évoluer à une vitesse finie que dans le sens inverse (anodique) 
et partant 


(irier = — (2er (17.5) 
Les coordonnées er et —(io)ier 


correspondent, sur la courbe de 
polarisation résultante 3 (fig. 59), 
à un point À situé sur la bran- 
che anodique de la courbe de po- 
larisation pour la réaction (17.2). 
Si le potentiel & = ,e,, les as- 
sertions analogues aboutissent, 
compte tenu de ce que ,8, est plus 
négatif que ,€&-, à la valeur du 
courant résultant pour le poten- 
tiel ,€, 


— 

(èr)ser — (ét)er ({ 1.6) 
et donnent les coordonnées d’un 
point B sur la courbe résultan- 
te, point qui est situé cette fois 
sur la branche cathodique de la pig. 59. Courbes de polarisation illus- 
courbe de polarisation pour la  trant le principe d'indépendance du dé- 
réaction (17.1). Dans le domaine roulement des réactions à l’électrode : 

1 ä ] 1 — courbe de polarisation individuelle, 
des potentiels _plus négatits qe correspondant à la réaction 
)8r, les deux réactions ne s’effec- 


tuent à une vitesse finie qu’en és UE œ 
sens direct et le courant résultant 2 courbe de polarisation individuelle, 
se présente en l'occurrence comme Cor RponantEAAeagEoR 

la somme des courants cathodi- B+zpe =M (II) 


ques des réactions individuelles 3 — courbe de polarisation résultante, cor- 


NE ; respondant au déroulement simultané de 1a 
lr = cit cb (17.7) È réaction I et de la réaction II 


d’où la possibilité de trouver les 
points sur la branche cathodique 
de la courbe de polarisation résultante, le point D par exemple. 
Dans le domaine des potentiels plus positifs que ,8,, les deux. réac- 
tions ne se déroulent à une vitesse finie qu’en sens inverse et le cou- 
rant résultant est égal à la somme des courants anodiques des réac- 
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tions individuelles 
ir — (oi ui), (17.8) 


ce qui permet de trouver les points sur la branche anodique de la 
courbe de polarisation résultante, le point F par exemple. Pour toute 
valeur du potentiel comprise entre les grandeurs ,e, et ,8,, la réac- 
tion (17.1) évolue en sens direct et la réaction (17.2) en sens inverse, 
l'importance du courant résultant étant déterminée par la diffé- 
rence des courants particuliers : 


bp = qi — pl9e (17.9) 


Pour une certaine valeur du potentiel £& — e, (qui correspond au 
point C sur la courbe 3) le courant résultant est nul: i, — 0, les cou- 
rants particuliers .i. et «i, sont égaux et correspondent à un certain 
courant im: 


(ci1 = at2 = im)e,,- (17.10) 


Le potentiel & auquel les courants .i, et ,i, se compensent l’un 
l'autre est appelé potentiel mixte &, (puisqu'il est situé entre les 
valeurs des potentiels d'équilibre ,e. et ,e.), soit potentiel stationnaire 
£, (du fait que sa valeur varie peu dans le temps), soit, quand il 
s’agit de la corrosion des métaux, potentiel de corrosion £êcor. Tout 
comme dans le cas du potentiel d'équilibre &,, on observe au poten- 
tiel &, une compensation mutuelle des courants cathodique et ano- 
dique. La différence entre ces potentiels consiste en ce qu’aux poten- 
tiels d'équilibre il y a compensation des courants correspondant à 
l’évolution d’une même réaction en sens opposés; l’importance du 
courant caractérise dans ce cas l’équilibre d’une réaction d'’électrode 
donnée au point de vue dynamique; le courant en question n'est 
autre qu’un courant d'échange 


(à =. Er (17.11) 
et 
(a = êa = 19)z ep. (47.12) 


À un potentiel mixte e,, il y a compensation des courants de deux 
réactions différentes évoluant aussi en sens opposés: 


(ci _— laio| = ime=e,, (17.13) 


La grandeur i,, s'appelle courant mixte. Dans le cas des phénomènes 
de corrosion on préfère le terme de courant de corrosion icor. Le point 
aux coordonnées &, et à, — 0 est un point singulier de la courbe de 
polarisation résultante. 

L’équation de la courbe de polarisation pour le domaine des 
potentiels compris entre .e, et .e- peut être déduite à partir des équa- 
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A 


tions cinétiques des réactions individuelles à condition que le rôle 
du potentiel & soit peu important. Si l’on suppose que le stade lent 
des réactions (17.1) et (17.2) soit un acte électrochimique, on a 


œ121F8; (1— 1) 21FE; 
— <— — _ —— > — —— 
hi=u—-ùu=z# (x, [come RT —ki]]ene RT | 
(17.14) 
et 
a2z2Fe; (1-—-@2) 22Fe; 
— <— > —_ <— —_—__—_—— 
do = Lo — do — Z9l° (ke [ [coxse RT OO —_k, | [cre RT ; 

(17.15) 


OÙ A1, A1, ke, ka sont les constantes de vitesse des réactions (17.1) 
et (17.2) en sens direct (—-) et inverse (<-) ; le symbole du produit II 
désigne les concentrations des entités initiales (Ox) et finales (R) 
de ces réactions. Etant donné que &; (pour le domaine des potentiels 
choisi) est toujours plus négatif que .,e. et plus positif que .e,, on 
peut négliger dans l'équation (17.14) le second terme et dans l’équa- 
tion (17.15), le premier, soit 
a1z1Fe; 


Lt aFk[[coue RT , (17.16) 
22 (1— 2) 22FEi 
Lo — air = Z2Fk | [ce RT ; (17.17) 


Le courant résultant sera dans ces conditions égal à la différence des 
courants i et te: 


_ : @1z1Fe;i 
_ (1-2) 22FE; 
—mFhellene À (17.18) 


La grandeur e; peut être présentée sous la forme de la somme du 
potentiel mixte &, et de l'écart à ce potentiel Ae, 


Er = Em + tm (17.19) 


ce qui permet de récrire l'équation (17.18) comme suit: 


. . Q21F (EmT+AEm) 
= cl — aie = 24F hi | | coxse UE 
L (1—G2)22F (em +AEm) 
—2Fk:]|cn,e RT , (17.20) 


29—0232 
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Si &; — Em, autrement dit si Ae, = 0, on aura i, = 0, = is = im 
et partant 
C171FE,, (1—@2) z2Fe,, 


im = 21Fk [[coxe RT =2F [ere RT . (17.21 


Compte tenu de (17.21), on peut écrire au lieu de (17.20) 
. X1Z1FAE,, (1—a2)z2FAe,, 
il dr 0e ) (17.22) 


L'équation (17.22) ne diffère pas par sa forme de l'équation qui 
décrit la cinétique du stade électrochimique d’une réaction parti- 
culière (individuelle) 


: azFAe (1—@) — 
? 


ie nl RE (17.23) 


mais à la place du courant d'échange &i° on y trouve le courant mixte 
im et à la place de la polarisation Aë on y voit Ae,, qui représente 
l'écart du potentiel d'équilibre au potentiel mixte. Les valeurs du 
coefficient de transfert «& et de la charge z se rapportent, dans la com- 
posante cathodique, à l’une des réactions (&, et z:), et dans la com- 
posante anodique, à l’autre (x, et 2). 


Lorsque les écarts au potentiel mixte sont faibles et que %1%1FhEm 


AT |S 
& 1et | a & 1, l'équation (17.22), après son dévelop- 


pement en série et l'exclusion de tous les termes de la série sauf les 
deux premiers, se voit simplifier 


7 [ { _ AFAEm y _ (9) 52FAËm | 


— 
— 


RT RT 
= —i [oz + (1 — 0) 22] LE (17.24) 
ou 
A  _— (17.25) 


7 Fim Ga +(—)2 
Si l’on introduit la notation 
RT { 
Re ant pa Pr 


on aura 
Aëm = Riir. (17.27) 


R, s'appelle résistance de polarisation des réactions conjuguées. 11 
ressort de (17.25) et de (17.27) que dans le domaine des faibles écarts 
par rapport aux conditions stationnaires, on observe une relation 
linéaire entre les grandeurs Ace, et ü,. 
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17.4. Développement de la courbe de polarisation résultante 
en courbes de polarisation individuelles 


La courbe de polarisation résultante peut être développée en 
courbes de polarisation individuelles si l’on connaît, ainsi qu'on 
l’a déjà signalé, la répartition du courant entre les réactions indi- 
viduelles. Pour les potentiels plus positifs que ,e, et plus négatifs 
que ,£€/, le courant extérieur à se présente sous la forme d’une somme 
de courants individuels : 


(i — l + Lo)e- 
Dès lors, le rendement en courant de chaque réaction est égal à 
Pre 
Be = (- L (17.28) 
et 
= ft. À 
Bus = (+). (17.29) 


Quand on détermine par voie expérimentale le rendement en courant 
pour plusieurs valeurs du potentiel, il est possible, en connaissant 
le courant extérieur à, de trouver les courants à, et à, des réactions 
individuelles 


(= iBe, )es (17.30) 
(= il, )e (17.31) 
et d'obtenir ainsi une série de points servant à la construction des 
courbes de polarisation individuelles. La coïncidence des courbes 
de polarisation individuelles calculées et des courbes expérimentales 


témoigne que le PIDRC et le PSCP sont valables ; s’il y a divergence 
entre elles, on en déduit qu'il y a des écarts à ces principes. 


23° 


CHAPITRE XVIII 


CERTAINES MÉTHODES D'ÉTUDE DE LA CINÉTIQUE 
DES RÉACTIONS AUX ÉLECTRODES 


18.1. Méthode des courbes de polarisation 


Un exposé, si succinct soit-il, de l’ensemble des méthodes employées 
à l'heure actuelle pour l’étude de la cinétique des phénomènes aux 
électrodes ne peut être donné dans un manuel traitant de l’électro- 
chimie théorique. Ce problème est plutôt du domaine des ouvrages 
connexes sur l'outillage et le matériel électrochimiques, auxquels le 
lecteur peut s'adresser utilement. Nous nous bornons ici à exposer 
le minimum de renseignements indispensables à la compréhension 
de certains problèmes de l’électrochimie théorique. 

La principale méthode d'étude de la cinétique des réactions élec- 
trochimiques consiste à construire les courbes traduisant la relation 
entre le potentiel d’une électrode traversée par un courant et la den- 
sité de ce courant. Les courbes de ce genre s'appellent habituelle- 
ment courbes i-£e ou courbes de polarisation. L'analyse de l’allure des 
courbes de polarisation et l'étude du caractère de la dépendance qu'’el- 
les présentent par rapport à la composition de la solution, à la tem- 
pérature et à d’autres paramètres physico-chimiques permettent 
d'obtenir des données assez détaillées sur la nature du phénomène à 
l'électrode considéré. Les courbes de polarisation sont le plus souvent 
obtenues par la méthode directe de compensation. Elle consiste à éta- 
blir, à l’électrode examinée, un courant continu et à mesurer le poten- 
tiel qui en résulte ou, plus précisément, la différence des potentiels 
-ntre l’électrode examinée et l’électrode de référence correspondante. 
Avec ce procédé de mesure (fig. 60), la valeur du potentiel comprend 
les pertes ohmiques dans le conducteur amenant le courant ;£chm 
(jusqu'au point de bifurcation des circuits de compensation et de 
polarisation), dans l’électrode elle-même et dans la couche d'’électro- 
lyte située entre l’électrode :£ohm et l'extrémité capillaire du siphon 
électrolytique 3£ohm, ainsi que les pertes ohmiques au contact ,Eopm. 

Les pertes ohmiques de tension dans les conducteurs métalliques 
sont normalement faibles et elles peuvent toujours être abaïissées 
jusqu'à la valeur voulue (en augmentant Ia section du conducteur, 
en réduisant la longueur de celui-ci, etc.) ou prises en compte lors 
des mesures et des calculs directs. La chute de tension dans l’élec- 
trolyte peut constituer une fraction appréciable de la valeur globale 
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mesurée du potentiel d’électrode. Kabanov a proposé des formules 
selon lesquelles il est possible de calculer de façon approximative 
la chute ohmique de tension si l’on connaît la configuration de l’élec- 
trode, le mode de connexion du siphon électrolytique ainsi que la 
conductivité de la solution. Comme la vitesse de transport des ions 
est finie, la couche d'’électrolyte au voisinage immédiat de l’électrode 
présente une composition différente de celle de la solution initiale. 
En outre, elle varie en fonction de la densité de courant. Tous ces 
facteurs, auxquels vient s'ajouter l'incertitude en ce qui concerne la 
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Fig. 60. Représentation schématique des pertes de tension ohmiques éventuelles 
incluses dans la valeur du posoue d’une électrode traversée par le courant, me- 
suré par la méthode de compensation directe 


valeur de la conductivité, entravent la réalisation des calculs. Pour 
cette raison, il est recommandé d'amener l'extrémité capillaire du 
siphon électrolytique le plus près possible de la surface de l’électrode 
et de réduire par là les pertes ohmiques éventuelles dans la solution. 
Ï1 faut toutefois prendre en considération que le siphon électrolytique 
risque d'exercer un effet d’écran sur une partie de la surface de l’élec- 
trode. La densité de courant sur la portion de l’électrode située au- 
dessous de l’extrémité du siphon électrolytique risque de se trouver 
inférieure à sa valeur moyenne pour l’ensemble de l’électrode, ce 
qui aura pour effet de fausser les résultats des mesures. Par la mise 
en œuvre de siphons électrolytiques spécialement agencés on peut 
éviter l’apparition de cet effet néfaste ou, tout au moins, le réduire 
au minimum. Néanmoins, lorsqu'une couche peu conductrice, cons- 
tituée de produits de la réaction à l’électrode, se forme sur la surface 
de cette dernière, la conséquence en est que la chute de tension à l’élec- 
trode, même au cas où l’on aurait pris toutes les mesures qui s’im- 
posent, se trouve incluse dans la valeur du potentiel d'électrode par-- 
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courue par un courant, mesuré par la méthode de compensation 
directe. 

On croyait autrefois que le décalage du potentiel en cas d’établis- 
sement du courant résultait toujours de la chute de tension dans une 
certaine couche de transition hypothétique. Le souci de vérifier la 
justesse de cette hypothèse a eu pour conséquence la mise au point de 
la méthode de compensation indirecte ou à commutation, dans laquelle 
le potentiel d’électrode est mesuré quelque temps après l’établisse- 
ment du courant polarisant. Les premiers travaux (Newberry, 1914- 
1916) fondés sur cette méthode ont fourni des résultats nettement 
différents de ceux obtenus dans des conditions similaires par la métho- 
de de compensation directe. En règle générale, Les valeurs de la 
polarisation obtenues par la nouvelle méthode se trouvaient moins 
importantes, et parfois aussi le caractère même de la relation entre 
le potentiel et la densité de courant se révélait différent. Le perfec- 
tionnement de la méthode de compensation à commutation, lié 
à la mise en œuvre de circuits électroniques, a permis de réduire le 
laps de temps qui s'écoule entre l'établissement du courant et la 
mesure du potentiel et a offert la possibilité de varier la durée de 
cet intervalle. Si l’on extrapole les données obtenues avec de petits 
intervalles divers de temps jusqu’à &£ — 0, ce qu'ont fait notamment 
Glasstone (1924) et Hickling (1941), les deux méthodes fournissent 
des résultats qui coïncident dans les limites des erreurs de l’expé- 
rience. On a ainsi prouvé que les deux méthodes, la méthode directe 
comme la méthode indirecte, peuvent être employées pour la cons- 
truction des courbes de polarisation. La concordance des résultats 
obtenus par ces méthodes témoigne également de l’inexistence d'une 
résistance spéciale dite de transition ainsi que du caractère cinétique 
des phénomènes de polarisation. 

Nonobstant, l'existence des pertes ohmiques de tension qui 
provoquent, comme la polarisation de tout type, un écart du poten- 
tiel d’une électrode traversée par un courant par rapport au poten- 
tiel d'équilibre ou au potentiel stationnair2 (en l’absence d’un cou- 
rant extérieur), à incité les chercheurs à introduire la notion de pola- 
risation ohmique. Toutefois, cette grandeur, à de rares exceptions 
près (changement de composition au voisinage de l’électrode, pro- 
voqué par la polarisation de concentration), n’est pas liée.à la ciné- 
tique des. phénomènes aux électrodes, c’est pourquoi on n’a pas 
intérêt à la considérer comme la surtension d’un type particulier. 

Au cours de la construction des courbes de polarisation on ob- 
serve des fluctuations du potentiel dans le temps, qui ont parfois 
pour conséquence un changement spontané du courant appliqué. 
De telles fluctuations du potentiel et du courant deviennent parti- 
culièrement appréciables dans le domaine des courants limites. 
Pour cette raison, outre la méthode classique d’obtention des courbes 
i-e, on pratique de plus en plus souvent ce qu’on appelle méthode 


CH. XVIII. ÉTUDE DE LA CINÉTIQUE DES RÉACTIONS AUX ÉLECTRODES 455 


potentiostatique (à potentiel constant) et méthode galvanostatique (à 
intensité constante). La méthode à potentiel constant consiste à éta- 
blir à l’électrode un potentiel d’une valeur déterminée que l'on 
peut maintenir invariable durant un temps prolongé à l’aide 
d’un circuit électrique spécial. Ensuite, on énregistre en continu 
l'intensité du courant correspondant à un potentiel donné, jusqu’à 
ce qu’elle devienne constante. Une série des mesures de ce genre donne 
une courbe i-e potentiostatique. Dans la méthode à intensité constante, 
c'est, au contraire, le courant qui est maintenu invariable et l’on sur- 
veille la variation du potentiel jusqu’à ce qu’il atteigne une valeur 
constante. La relation ainsi obtenue entre e et i s'appelle courbe 
galvanostatique. La combinaison de ces méthodes permet une étude 
approfondie du comportement des systèmes électrochimiques. 


18.2. Autres méthodes d’investigation 


Lorsqu'on applique un courant ou qu’on l’atténue ou l’accentue, 
les changements électrochimiques qui en résultent ne se produisent 
pas instantanément mais se déroulent à une vitesse finie. L'étude 
du processus d'établissement dans le temps du potentiel d'une valeur 
déterminée (courbes e-t) en cas d'application d’un courant (courbes 
de chargement) ou en cas d'interruption du courant (courbes de chute) 
est susceptible de fournir des renseignements supplémentaires sur la 
cinétique des réactions aux électrodes. À cette même fin, on trace 
les courbes représentatives de variation de l'intensité du courant dans 
le temps (7-t) pour différents potentiels. Sous ce rapport, les méthodes 
d'investigation faisant appel au courant impulsionnel revêtent une 
grande importance. 

Lorsque l'interface électrode-électrolyte n’est le siège d'aucune 
réaction électrochimique, la totalité de l'électricité passée est utilisée 
pour le chargement de la double couche, provoquant la variation 
correspondante du potentiel. Le condensateur plan peut être considéré 
comme étant électriquement analogue à une électrode de ce genre, 
définie plus haut comme parfaitement polarisable. Le déroulement 
d'une réaction électrochimique a lieu de manière que la totalité de 
l'électricité ne soit pas dépensée pour le chargement de la double 
couche, elle franchit en partie l'interface électrode-électrolyte. 
Ici le système électriquement analogue sera représenté par un circuit 
constitué d'une capacité et d’une résistance mise en parallèle. La 
capacité du condensateur correspondra alors à celle de la double 
couche électrique, tandis que la résistance pourra être considérée 
(dans certaines conditions) comme l'inverse de la vitesse de la réac- 
tion électrochimique. L’analyse de la relation entre la capacité de la 
double couche et la résistance électrique de cette dernière, d’une 
part, et le potentiel, d'autre part, analyse réalisée à l’aide de circuits 
à courant alternatif appropriés, est elle aussi une méthode efficace 
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d'investigation de la cinétique des réactions électrochimiques. 
Cette méthode a été mise au point par Doline, Froumkine et Ersch- 
ler (1940). Les données relatives à la capacité de la double couche 
permettent de se faire une idée de l’état de la surface de l’électrode 
ainsi que du caractère de l’adsorption de divers corps par l’électrode. 
Une méthode efficace d'investigation de la cinétique des processus 
aux électrodes est fondée sur l’utilisation d’une électrode tournante 
en forme de disque. Cette méthode permet de mettre en lumière le 
rôle que jouent les stades de transport, de déchargement et de trans- 
formation chimique dans le processus à l’électrode global. 
Froumkine et Nekrassov ont proposé de combiner l’électrode en 
forme de disque à une électrode annulaire, celle-là entourant la pre- 
mière. Les deux électrodes sont assemblées mécaniquement de façon 
à former un ensemble et pouvoir être mises ensemble en rotation. 
En même temps, elles sont électriquement isolées l’une de l’autre. 
Grâce à un tel agencement, chacune des électrodes peut être pola- 
risée, indépendamment de l’autre, par une source de courant exté- 
rieure, et de façon telle que l’une d'’elles fasse office d’anode et l’autre 
de cathode. L’obtention de la caractéristique de polarisation de l’élec- 
trode annulaire permet de déterminer le caractère des produits de 
réaction formés à l’électrode en forme de disque. Cette méthode a 
notamment rendu possible l'étude de la réduction de l’oxygène et la 
détermination de la quantité du peroxyde d'hydrogène qui en résulte. 
Ainsi que le montrent les équations de la théorie de la décharge 
lente, le coefficient de transfert «& et le courant d'échange i° doivent 
être considérés comme les principaux paramètres déterminant la ciné- 
tique d’une réaction électrochimique. Aussi leur détermination pré- 
sente-t-elle un grand intérêt. Sous ce rapport, il y a lieu de mentionner 
une méthode de calcul des grandeurs « et i° reposant sur le phénomè- 
ne d'effet rédoxycinétique. 
L'effet rédoxycinétique (appelé aussi redressement de Faraday) 
a été découvert en 1950 par Doss. Cet effet a été par la suite étudié 
en détail par Doss et ses collaborateurs ainsi que par d’autres cher- 
cheurs. L'effet en question consiste en ce que dans le tas où un courant 
alternatif s'établit dans une électrode, le potentiel de cette dernière 
varie dans le sens positif ou négatif, en s’écartant ainsi de la valeur 
primitive. La valeur de cet écart s’appelle potentiel rédoxycinétique Y. 
La relation entre le potentiel rédoxycinétique Ÿ et les paramètres 
cinétiques « et i peut être déduite avec une certaine approximation 
de l'équation (16.21). Si l’on établit un courant alternatif dans une 
électrode en équilibre avec les ions correspondants présents en solu- 
tion, l’électrode se trouvera polarisée comme la cathode pendant la 


demi-période cathodique et la relation entre n et ï, à condition que 
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le stade de décharge soit lent, sera traduite par l’équation (16.30} 


Re RD 
A Gr 0 


En procédant de la sorte et en portant de (16.35), on obtient pour 
la demi-période anodique 
< RAT Î 


1 G—o)zr In ER 


Quand le système est suffisamment éloigné de l’état d'équilibre, 
on à 


ff — il = if, 
et la différence | n | — | 1 | traduit par définition le potentiel rédo- 
xycinétique, soit 
mé ‘. RT fi 1 | 
Vehni-inis-$(s-r)ntl us 


Cette dernière expression fait ressortir que dans le cas où & = 0,5, 
on a Ÿ = 0. Pour un « différent de 0,5, la valeur de Ÿ n'est plus 
égale à zéro, et plus l’écart de & à 0,5 est grand, plus la valeur absolue 
du potentiel rédoxycinétique sera élevée. Si la valeur de « est déter- 
minée par une méthode indépendante, Le potentiel rédoxycinétique 
pourra être mis à profit pour évaluer le courant d'échange. 

L'effet rédoxycinétique est aussi à la base de l’une des variétés 
de la méthode polarographique d'analyse (polarographie par ondes 
radio-électriques). 

Les recherches sur la cinétique des phénomènes électrochimiques 
ne sont pas basées uniquement sur les méthodes électriques. C’est 
ainsi que pour la détermination des courants d'échange et pour l’étude 
des phénomènes d’adsorption aux électrodes on fait appel aux isoto- 
pes radioactifs. Plusieurs méthodes ont été élaborées et mises en 
pratique pour étudier la cinétique de réactions électrochimiques con- 
crêtes. Par exemple, de minces membranes métalliques sont utilisées 
dans les recherches sur le phénomène de diffusion de l'hydrogène 
électrolytique vers les couches profondes du matériau de l’électrode, 
et aussi en vue d'établir le rapport de ce phénomène avec celui de 
transmission du potentiel sur Le côté non polarisable de la membrane. 
L'étude de la relation entre la vitesse des réactions électrochimiques 
et la température permet de mieux comprendre la nature de ces réac- 
tions. La constante de vitesse d’une réaction chimique, c.-à-d. la 
vitesse de la réaction pour des concentrations unitaires des entités 
qu'elle met en jeu, est en relation avec la température, relation tra- 


458 PART. V. PHÉNOMÈNES NON ÉQUILIBRÉS AUX ÉLECTRODES 


duite par l’équation d’Arrhenius 
U 
Mé=B——., (18.2) 
où u — l'énergie d'activation 
B = une constante qui dépend du type de la réaction et ne varie 
pas avec la température. 


Le coefficient de température de la constante de vitesse 


dlnk 
TRE (2859) 


est donc déterminé par l'énergie d'activation. 

Quand il s’agit des réactions électrochimiques, on peut utiliser 
au lieu de la constante de vitesse des grandeurs qui lui sont équi- 
valentes : l'intensité du courant 7 ou la densité de courant i. Toutefois, 
la substitution pure et simple de l'intensité du courant à la constante 
de vitesse ne permet pas encore d'étendre l'équation (18.3) aux réac- 
tions électrochimiques, l'énergie d'activation de ces dernières étant 
fonction de la valeur du potentiel d'’électrode (Temkine, 1948). 
L'énergie d'activation d’une même réaction électrochimique, pour 
des concentrations données des réactifs, peut varier dans des limites 
très étendues en fonction de la variation du potentiel d’électrode. 
Pour cette raison, la comparaison des vitesses d'une réaction élec- 
trochimique pour des températures différentes ne peut avoir un sens 
que si le potentiel d’électrode reste constant. Il s'ensuit que l’équa- 


tion (18.3), étendue aux réactions électrochimiques, doit être ré- 
crite 


Fr (18.4 


où us est l’énergie d’activation pour un potentiel donné e. La condi- 
tion de maintien de la constance du potentiel d’électrode à des tem- 
pératures différentes n'est pas réalisable, aussi procède-t-on aux 
mesures en maintenant la constance de la polarisation d’électrode A& 


ôlni __ UAE 
ÔT + RTE 118.5) 


L'équation (18.2), récrite pour les réactions électrochimiques, 
se mettra donc sous la forme 


Inise= B—.. (18.6) 
L'énergie d'activation à constance de polarisation d’électrode uae 
s'appelle, à la différence de l'énergie d’activation à constance de 
potentiel, énergie d'activation effective. 

Les recherches de Gorbatchev et de ses collaborateurs ont prouvé 
(1950) que les équations (18.5) et (18.6) peuvent être appliquées 


CH. XVIII. ÉTUDE DE LA CINÉTIQUE DES RÉACTIONS AUX ÉLECTRODES 459 


aux réactions électrochimiques. Îls ont montré qu’en partant de la 
valeur de l'énergie d'activation u4. et de la dépendance de celle-ci 
par rapport à la polarisation Ae on peut tirer des conclusions sur 
la nature de cette dernière. Si, par exemple, l'énergie d'activation 
est voisine de 3 kcal/mole et qu’elle ne dépende presque pas de la 
surtension, son apparition aura pour cause, très probablement, le 
caractère lent de la diffusion. Par contre, une énergie d’activation 
élevée (de l’ordre de 10 kcal/mole et davantage) et un décroissement 
appréciable de cette dernière avec la surtension montrent bien que 
la polarisation a pour origine l'activation. Cette méthode, fondée 
sur la détermination de l'énergie d'activation et sur la relation entre 
celle-ci et divers facteurs, a reçu le nom de méthode de Gorbatchev. 
Ces dernières années, elle s'impose de plus en plus dans les recherches 
sur la cinétique de l’électrodéposition et de l’électrodissolution des 
métaux. 


18.3. Préparation des solutions et des électrodes aux recherches 
électrochimiques 


Etant donné que le potentiel d’une électrode traversée par un 
courant est fort sensible aux variations de la composition de la solu- 
tion, et surtout à la présence dans celle-ci de quantités si minimes 
soient-elles de corps tensio-actifs et de poisons catalytiques, on doit 
accorder une attention particulière à la préparation des solutions et 
des électrodes destinées aux recherches en cinétique électrochimique. 
Dans les premiers travaux, ce facteur n'a pas été pris en considéra- 
tion, de sorte que de nombreuses données anciennes relatives à la 
polarisation chimique ne sont guère fiables. 

La technique d'isolement et de collecte de l’hydrogène au con- 
tact du mercure, technique garantissant l'obtention de données 
fiables relatives à la polarisation, a été mise au point par l’école de 
Froumkine (1937). Cette technique comporte l'élimination des gaz 
contenus dans les solutions, une électrolyse préalable de ces dernières 
ainsi qu'une préparation spéciale de la surface des électrodes. La 
pureté de la solution joue un rôle considérable, non seulement däns 
le dégagement d'hydrogène à la cathode, mais aussi lors de l’électro- 
déposition des métaux. Pour cette dernière opération, Vagramian 
a préconisé quelques conditions qui permettent d'obtenir des ré- 
sultats fiables. Une technique spéciale de préparation des solutions 
et des électrodes a été mise en œuvre par Antropov et Mizguiréva au 
cours de leurs recherches sur la cinétique de la réduction et de l’oxyda- 
tion électrochimiques des corps minéraux et organiques. Bockris a 
formulé par la suite quelques règles générales dont l” application per- 
met d'obtenir des solutions ayant le taux de pureté requis. 


CHAPITRE XIX 


POLAROGRAPHIE 


Les lois cinétiques qui régissent les réactions électrochimiques sont 
à la base d’une des méthodes les plus perfectionnées et les plus uti- 
lisées au cours des recherches et dans l’analyse chimique. On l’appelle 
méthode polarographique ou polarographie. Cette dénomination tra- 
duit le rapport étroit de la méthode avec les phénomènes de pola- 
risation observés au cours de l’électrolyse. La méthode a été décou- 
verte par Jaroslav Heyrovskÿ en 1922 (prix Nobel, 1959). Trois ans 
plus tard, Heyrovskÿ et Chikata.ont mis au point un appareil per- 
mettant la réalisation automatique de l’analyse polarographique, 
qui a reçu le nom de polarographe. 

La méthode polarographique s’est montrée très prometteuse et 
intéressante, elle a fait des progrès plus rapides que les méthodes élec- 
trochimiques anciennes : la conductimétrie, la potentiométrie et l’élec- 
troanalyse. 


19.1. Polarographie classique 


En polarographie l'analyse chimique d’une solution est opérée à 
partir des courbes tension-intensité du courant. Les données pour 
ces courbes sont obtenues dans une cellule spéciale où la cathode est 
une électrode à goutte de mercure et l’anode est une électrode pra- 
tiquement impolarisable, constituée le plus souvent de mercure. 
Le mercure se trouve au fond de la cellule et possède une surface 
très importante comparativement à celle de la goutte de mercure. 
Le courant traversant la cellule polarographique étant faible (de 
l’ordre de 1076 A) et La résistance de la cellule elle-même étant peu 
importante, les pertes ohmiques de tension sont minimes. La densité 
de courant observée à la macroélectrode est elle aussi peu élevée 
en raison de la grande surface de cette dernière ; elle ne peut entrat- 
ner aucune variation appréciable de son potentiel. En même temps, 
la surface de la goutte ne dépasse pas 0,1 cm?, aussi la densité de 
courant sera-t-elle à cet endroit des centaines de fois plus grande, 
au point de pouvoir provoquer un écart considérable du potentiel 
de l’électrode à goutte par rapport à la valeur d'équilibre. De fait, 
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l'augmentation (ou la diminution) de tension aux bornes de la cel- 
lule polarographique en fonction de l'intensité du courant doit être 
entièrement attribuée à la variation du potentiel de l’électrode à 
goutte de mercure. 

La figure 61 représente schématiquement un dispositif polaro- 
graphique. Au cours des recherches polarographiques, on fait varier 
la tension aux bornes de la cellule et on mesure l'intensité du cou- 
rant en fonction de cette tension, pour obtenir des données à partir 
desquelles on construit les courbes intensité-tension ou les courbes 
intensité-potentiel de l’électrode à goutte. Le potentiomètre permet 
de varier la tension, alors que l'intensité du courant peut être lue 
avec un microampèremètre (c’est 
ce qu'on appelle polarographie 
visuelle). Une autre technique, 
la polarographie automatique, 
convient mieux à l'analyse. Elle 
consiste à établir en continu aux 
bornes de la cellule une tension 
qui varie à une vitesse détermi- 
née, alors que la variation de 
l'intensité du courant est enre- 
gistrée soit sur un papier photo- 
sensible par un rayon lumineux 
provenant d'un galvanomètre 
à miroir, soit par une plume sur 
un papier ordinaire. 

Si la solution ne contient 
qu'une seule espèce de particules 
susceptibles de réduction au contact de l’électrode de mercure lorsque 
celle-ci a un certain potentiel, on obtiendra une courbe représentée 
par la figure 62, et si la solution en contient plusieurs qui se rédui- 
sent à des potentiels différents, la courbe obtenue sera celle de la 
figure 63. Les courbes de ce genre se nomment polarogrammes et la 
portion des polarogrammes correspondant à la réduction d’une espèce 
déterminée s'appelle vague (ou onde) polarographique. 

L'analyse polarographique qualitative est fondée sur la détermi- 
nation des potentiels de demi-vagues (potentiels correspondant aux 
points d’inflexion sur les vagues polarographiques où l'intensité 
du courant a pour valeur la moitié du courant de diffusion limite) 
et la confrontation de ces potentiels avec les valeurs déjà connues 
des potentiels de demi-vagues pour différents corps. L'analyse pola- 
rographique quantitative repose sur la mesure de la hauteur des 
vagues correspondant aux courants de diffusion limites pour la ré- 
duction. 

L'équation de la vague polarographique pour la réduction des 
ions d’un métal soluble dans le mercure peut être déduite de la maniè- 


[ 


Fig. 61. Schéma d'un dispositif po- 
larographique 
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Fig. 62. Courbe polarographique type traduisant la réduction d’une espèce quel- 
conque de particules 
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Fig. 63. Polarogramme 


re suivante. En conformité avec l'équation (7.57), le potentiel d'équi- 
libre d’une électrode à amalgame est défini comme le rapport de 
l’activité des ions métal contenus dans la solution à l’activité de ses 


atomes présents dans l’amalgame 


Œrz+ 
a (ES 
zF AM (He) 
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Dans la polarographie on utilise les solutions diluées par rapport aux 
ions à doser et, en conséquence, on obtient à la cathode des amalga- 
mes dilués. Pour cette raison, on peut, dans l’équation (7.57), subs- 
tituer les concentrations aux activités qui leur correspondent : 

C + 
ne, (19.1) 
zF CM (Hg) 


= £0 + 


L’amalgame résulte de la décharge des ions métal sur la surface de 
la goutte de mercure. La concentration de l’amalgame doit donc être 
proportionnelle à l'intensité du courant: 


CM (Hg) — k'T. (19.2) 


Lors de l’analyse polarographique, la concentration d’une substance 
donnée est toujours déterminée dans une solution contenant un excès 
d’électrolyte indifférent, appelé électrolyte-support ou électrolyte de 
base. L’électrolyte-support inhibe la migration des ions à identifier 
ou à doser, de sorte qu'ils ne sont apportés vers la surface de la 
goutte de mercure que par diffusion. Dans ces conditions, le courant. 
de diffusion limite /, (courant de diffusion maximal) est propor- 
tionnel à la concentration de la substance à réduire dans la solution 


et correspond à l'épuisement total de la solution par rapport aux 


ions à doser au voisinage de la surface de la goutte, soit c,,2+ = 0. 
Pour. tout courant J inférieur à Z,, la concentration des ions mé- 
talliques est différente de zéro et correspond à la grandeur c,yz+ 
qui détermine, selon l’équation (19.1), le potentiel d’électrode. 
Dans ces conditions, le courant de diffusion est égal à 
I=k" (Cir+ — Cyrt). 


Cette dernière expression peut être mise, en vertu de l'équation (19.3), 
sous la forme suivante: 
T= Ta — Kent 
d’où l’on tire 
{ 
Cut = 7 (la —T). (19.4) 


La substitution dans l'équation (19.1) des valeurs de cmmg et de 
Cuz*, tirées de (19.2) et de (19.4), fournit 


RT #5 “RT I 
. DE ST NET: (19.5) 
Pa] | 


1 


I=— 


Las 
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on aura 


RT 
E = €? TE In k'k" = €4/2: 


Où E1/2 est le potentiel de demi-vague déterminé par la nature des 
ions qui se déchargent et non par leur concentration. Lorsqu'on subs- 
titue dans l'équation (19.5) la valeur du potentiel de demi-vague, 
l'expression se voit simplifier: 


RT 
E=t1,2 "7 În + (19.6) 


L’équation (19.6), déduite en 1935 par Heyrovsky et [lkovië, est 
l'équation fondamentale de la demi-vague polarographique. Elle 
s'étend, non seulement à la décharge des ions métal solubles dans le 
mercure, mais aussi à de nombreux autres phénomènes aux électrodes, 
notamment à l’oxydo-réduction. 

Pour les réactions qui s'effectuent avec une polarisation chimi- 
que notable, la pente de la droite e-In (7/1, — 1) est généralement 
plus importante que la grandeur RT/zF. On peut faire entrer en 
ligne de compte cette circonstance si l’on introduit dans l'équation 
(19.6) le facteur 1/«, à condition que 0 << a< 1. 

L'équation (19.6) montre qu'à 7 = 7; le potentiel d’électrode 
tend vers une valeur négative infiniment grande, et l’on devrait 
s'attendre, dans ces conditions, à l'apparition sur la courbe Z-e d’un 
palier presque horizontal, correspondant à une brusque variation du 
potentiel pour une modification insignifiante de l'intensité du 
courant (v. fig. 62). Or, on observe en réalité un déplacement jus- 
qu’à un potentiel pour lequel apparaît la possibilité d’un phénomène 
à l’électrode suivant et d’une seconde vague polarographique, puis 
d’une troisième vague, etc. (v. fig. 63). La grandeur 7; qui détermine 
l'allure de la vague polarographique et qui est liée à la concentration 
du corps à réduire par l'expression (19.3) représente le courant de 
diffusion limite moyen. En cas d'utilisation d’une électrode à goutte, 
le courant de diffusion varie périodiquement du fait que la surface 
de la goutte s’accroît sans cesse au cours de la mise en forme de cette 
dernière, à partir d’une valeur très faible (au moment qui vient im- 
médiatement après le détachement de la goutte précédente) jusqu’à 
une certaine valeur maximale (au moment qui précède le détachement 
de la goutte considérée). Cette variation du courant instantané 14 
au cours de la croissance de la goutte de mercure est représentée par 
la figure 64. Les valeurs du courant instantané Jet du courant moyen 
T, peuvent être calculées d’après les équations d'Ilkovié 


Ta==706zcAt/2mèl3r1/6 (19.7) 
et 
Ii 606zcA1/2m2/371/6 (19.8) 
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Les équations (19.7) et (19.8) déterminent les valeurs du courant 
instantané J/% et du courant moyen 7, en microampères si les gran- 
deurs entrant dans ces équations sont exprimées dans les unités 
suivantes: F, le nombre de Faraday, C (cette quantité est incluse 
dans les facteurs numériques); c, la concentration du composé ou de 
l’ion à réduire, mmole/l; A, le coefficient de diffusion, cm?.s-1; m, 
le débit du mercure par le capillaire, mg-s”1; +, le temps nécessaire à 
la formation d’une goutte (temps de goutte), s. 

L’équation (19.8) pourrait servir de. base pour le calcul de la con- 
centration du corps à doser si l’on se guidait sur le courant limite 7, 
mesuré dans le polarogramme et sur le produit m2/51t/6 trouvé au 


F 2 SE, £ 


Fig. 64. Variation de l’intensité du courant Z au cours de la formation, de la 
croissance et du détachement d’une goutte de mercure 


1— courant vrai; 2 — courant mesuré par le galvanomètre; 3 — courant moyen; ê1 — 
temps de goutte 


préalable pour le capillaire, pour peu que les coefficients de dif- 
fusion À soient connus avec une précision suffisante. Toutefois, les 
valeurs des coefficients de diffusion ne sauraient être considérées 
comme fiables et, en outre, elles dépendent de la composition de la 
solution, si bien que quand il s’agit d’un dosage, on a recourt à des 
articles spéciaux, fondés eux aussi sur l'équation d’Ilkovié. C’est 
ainsi qu’une des méthodes consiste à construire d’abord les polaro- 
grammes de plusieurs solutions ayant un même électrolyte-support 
et des teneurs diverses en substance à doser. La courbe d'étalonnage 
c-T; construite à partir de ces données est ensuite utilisée en vue de 
trouver la concentration c à partir du courant mesuré J,. Une autre 
variante consiste à édifier un polarogramme de la solution analysée 
et à déterminer la valeur de Z,, après quoi on introduit dans la cellule 
une portion de solution contenant une quantité déterminée de la 
substance à analyser et on construit à nouveau un polarogramme. 
Après avoir confronté les intensités des courants, on trouve, à partir 
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du volume connu de la solution, la teneur de la prise d’essai initiale 
en substance. Enfin, dans le cas des analyses en série, on utilise des 
solutions standard dont la teneur en substance à doser est connue et 
on trouve la concentration dans la prise d’essai en comparant les 
courants limites traversant la prise d’essai et la solution standard. 

La méthode polarographique est particulièrement indiquée pour 
le dosage des métaux dans les alliages, pour l'analyse des minéraux 
et des minerais et pour déceler les métaux présents, sous forme d’im- 
puretés, dans divers produits. Elle est également pratiquée pour le 
dosage: de nombre de corps organiques réductibles ou oxydables, 
pour la détermination du taux d'oxygène dans les gaz techniques, 
etc. Dans le dosage polarographique de diverses substances, l'erreur 
ne dépasse pas 2 à 5 % si la teneur de la prise d’essai en ces substances 
varie dans les limites de 140-2 à 10-5 mole/l. Dans certains cas, la 
sensibilité de la méthode polarographique se montre plus grande 
encore. Ainsi, on peut déceler et doser par voie polarographique les 
sels de platine, la cystéine, la cystine et autres composés organiques 
renfermant les groupes —SH et —NH,, et cela même quand les 
concentrations en ces substances ne s'élèvent qu’à 1076 à 10-7 mole/]. 
En présence de platine, la vague d'hydrogène commence à se dessiner 
à des potentiels plus positifs et la hauteur de cette vague va crois- 
sant avec l’augmentation de la concentration du platine dans la 
solution. Ces effets sont probablement dus au fait que le dégagement 
d'hydrogène au contact du platine s’effectue beaucoup plus facile- 
ment qu’au contact du mercure. L’accroissement de la sensibilité 
de la méthode en présence de composés renfermant les groupes —SH 
et —NH, doit être attribué à l'effet catalytique qu'ils exercent sur 
la réaction de dégagement d'hydrogène. Dans ce cas, la vague d’hy- 
drogène débute à des potentiels plus positifs que d'ordinaire et elle 
présente une hauteur plus grande. 

L'effet observé en présence. de corps organiques s'explique à 
l’aide de la théorie de Brônsted en supposant que dans les solutions 
de ces corps il y a équilibre 

B + H,0* = BH* + H,0 (19.9) 
où B est la forme basique du composé organique et BH*, une forme 


acide qui lui correspond. Au contact de la goutte de mercure, il se 
produit une décharge de l'acide BH* qui fournit un complexe non 


chargé BH 
| BH* +e- = BH (19.10) 
lequel se décompose ultérieurement avec dégagement d'hydrogène 

et régénération du corps initial: 
2BH — 2B + H, (19.11) 


Toutes ces réactions se déroulent à une vitesse plus grande que le 
dégagement direct de l’hydrogène. 
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La polarographie est également pratiquée dans l'étude de divers 
phénomènes physico-chimiques. Les polarogrammes permettent d’éta- 
blir la forme sous laquelle les ions à réduire sont présents dans les 
solutions, de déterminer la composition et la stabilité des complexes, 
le nombre des électrons intervenant dans un acte de réduction, de 
mettre en lumière la cinétique des transformations électrochimiques 
et d'établir notamment le nombre de stades constituant les processus 
électrochimiques. Il est d’ailleurs à noter que dans tous les cas où 
l’on étudie les réactions d’électroréduction on a intérêt à utiliser une 
électrode à goutte de mercure. C’est dans les réactions de réduction 
‘que se manifestent le mieux les qualités excellentes de cette électro- 
de : la propreté de la surface, résultant de son renouvellement conti- 
nu au cours de l’égouttage ; la grande étendue de l’intervalle de poten- 
‘tiels négatifs, due à la forte surtension d'hydrogène au mercure et 
assurant pratiquement la réalisation de n'importe quelle réaction de 
réduction ; la haute reproductibilité des résultats, etc. D'autre part, 
étant donné la surtension peu élevée d'oxygène au mercure et le 
danger d’oxydation du mercure, ce dernier ne convient pas très bien 
à l’étude des réactions d’électro-oxydation ni au dosage des anions. 
C'est pourquoi, concurremment avec les cathodes à goutte de mer- 
cure, on utilise en polarographie des microélectrodes solides. Le 
platine s’est imposé comme la meilleure matière pour la fabrication 
des microélectrodes solides, car il présente une stabilité chimique 
élevée, une surtension considérable par rapport à l’oxygène et de 
bonnes caractéristiques mécaniques. Les microélectrodes en platine 
trouvent des applications, non seulement dans l’étude des processus 
d'oxydation, mais aussi dans l’analyse polarographique des sels 
fondus (Délimarski). L'analyse polarographique qui met en œuvre 
les microélectrodes solides est opérée de la même manière qu'avec 
l’électrode à goutte de mercure. Afin de rendre la diffusion station- 
naire, on pratique la rotation de l’électrode, on y imprime des vibra- 
tions, on agite la solution, etc. La régénération de la surface d’électro- 
de et l'élimination des produits de réaction qui la souillent sont effec- 
tuées soit mécaniquement, soit par dissolution électrochimique. 
Toutefois, quand bien même toutes ces mesures sont prises, on ne 
parvient pas non plus à atteindre la précision et la reproductibilité: 
propres aux électrodes à goutte de mercure. C’est la raison pour la- 
quelle la polarographie aux cathodes solides est moins utilisée et 
on n'y recourt que dans les cas où la mise en œuvre des électrodes à 
goutte de mercure est impossible. 

Ces derniers temps, on s'intéresse beaucoup à la polarographie à 
l’amalgame où l’on utilise, au lieu du mercure, des amalgames dilués. 
de certains métaux. Lorsqu'il s’agit de l'étude du processus de dif- 
fusion, des réactions de complexätion et de la détermination des cou- 
rants d'échange, la.polarographie à l’amalgame présente un certain: 
nombre d'avantages par rapport à la polarographie classique. La 
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technique de la polarographie à l’amalgame permet de déterminer 
Ja composition, non seulement du complexe prédominant dans la 
solution, mais aussi du complexe intervenant directement dans le 
phénomène de décharge (Strômberg). 


19.2. Titrage ampérométrique 


L'existence d’une relation simple entre la concentration d’un 
corps.et son courant polarographique a été mise à profit pour l’éla- 
boration d’une méthode d’analyse sensible et pratique qui a reçu 
le nom de titrage ampérométrique. La valeur du courant de diffusion 
limite y fait office d’indicateur. La variation de la concentration 


de la substance à doser (qui passe au cours du titrage sous une 
forme inapte à la réduction polarographique) a une répercussion 


ü 


a) ô) C) 


Fig. 65. Courbes du titrage ampérométrique 


immédiate sur l'intensité du courant limite. En mesurant l'intensité 
du courant (à constance de potentiel de l’électrode à goutte dans 
le domaine du courant limite) après chaque addition du réactif de 
titrage et en construisant le graphique représentatif de la relation 
entre le courant limite et le volume de la solution ajoutée, on ob- 
tient les courbes du titrage ampérométrique. Quelques courbes types 
obtenues par cette méthode sont représentées par la figure 65. La 
courbe a correspond au cas où la substance à doser ést polarographi- 
quement active, alors que le réactif ne donne pas de vagues polaro- 
graphiques. La courbe b correspond à un titrage ampérométrique, 
lorsque le composé à doser aussi bien que le réactif sont susceptibles 
de donner une vague polarographique. La courbe c se rapporte à une 
substance polarographiquement passive titrable par un réactif don- 
nant un courant de diffusion. La plus intéressante est la .courbe c 
qui montre que les substances dont le dosage ne peut être réalisé 
par la méthode polarographique classique sont dosables par titrage 
-ampérométrique. On en conclut que les possibilités du titrage ampé- 
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rométrique sont, du point de vue analytique, plus étendues que celles 
de la polarographie directe. En outre, la méthode en question se dis- 
tingue par une meilleure précision et elle permet d'utiliser les micro- 
électrodes solides. | | 


19.3. Maximums polarographiques 


Les polarogrammes sont souvent loin d’avoir une allure aussi 
simple que celle que l’on peut voir dans la figure 63. Des pics net- 
tement prononcés, appelés maximums polarographiques (fig. 66), 
sont susceptibles d’apparaître sur ces courbes si l’on ne prend pas soin 
d'éviter ce phénomène. En déformant le contour de la vague et en 

/ | | = | | 


ue > 


Fig. 66. Maximums polarographiques observés lors du dégagement du thallium, 
du nickel et du manganèse 


compliquant la détermination des hauteurs des courants de diffu- 
sion sur le graphique, les maximums polarographiques entravent les 
opérations analytiques. 

Heyrovskÿ explique l'apparition des maximums par des phéno- 
mènes d’adsorption pure. Il a remarqué que les maximums sont géné- 
ralement absents au voisinage immédiat du potentiel de surface non 
chargée et a proposé de distinguer les maxzimums positifs et les maxi- 
mums négatifs, selon qu'ils apparaissent sur la branche ascendante ou 
la branche descendante de la courbe électrocapillaire. 

On est parvenu à donner l'interprétation la plus complète de la 
nature des maximums polarographiques de ce genre, appelés maxi- 
mums de la première espèce, en s'inspirant des concepts formulés par 
Froumkine, Brouns, Iofa et leurs collaborateurs (1934-1939). Selon 
eux, l’amplification de l’intensité du courant de diffusion au-delà 
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de sa valeur normale est due à une agitation énergique supplémentaire 
de la solution au voisinage de la surface de la goutte de mercure. 
Cette agitation supplémentaire de la solution est le résultat des cou- 
rants qui prennent naissance au sein du mercure du fait que la pola- 
risation manque d'’uniformité, et font ainsi apparaître une diffé- 
rence entre les valeurs de la tension superficielle sur les différentes 


Fig. 67. Courants de liquide survenant dans la goutte et dans la solution adja- 
cente au moment d'apparition de maximums polarographiques positiis (a) 
et négatifs (b) 


portions de la surface de mercure. L'existence, dans la solution, de 
courants au voisinage de la goutte de mercure a été mise en évidence 
par Stackelberg et Antweiler (1938), ainsi que par Krioukova et Kaba- 
nov (1939). Le sens du mouvement varie suivant que les maximums 
sont positifs ou négatifs. Dans le cas des maximums positifs, le mou- 
vement du liquide se fait à partirdusommet de la goutte de mercure 
vers la base de celle-ci, et pour les maximums négatifs il s'effectue 
en sens inverse (fig. 67). 

L'origine des courants et l'apparition des maximums polarogra- 
phiques peuvent être expliquées qualitativement de la manière sui- 
vante. Du fait que le capillaire exerce un effet d'écran, le sommet de 
la goutte doit être moins polarisé que sa base. Soit une différence de 
potentiel entre le sommet et la base de la goutte égale à une certaine 
quantité Ae (fig. 68). Si cette d.d.p. est située sur la branche ascen- 
dante de la courbe électrocapillaire (ce qui correspond à l’apparition 
de maximums positifs), elle aura pour valeur la différence entre les 
valeurs de la tension superficielle Ac. Etant donné que la tension 
superficielle au sommet de la goutte est inférieure à celle qui a lieu 
à sa base, la surface de la base doit avoir une tendance à la contrac- 
tion, et la surface du sommet, une tendance à l'extension. La consé- 
quence en est que les couches superficielles du mercure commenceront 
à se déplacer dans le sens indiqué dans la figure 67,a et entraîneront 
les couches adjacentes du liquide. Le déplacement ainsi déclenché 
aura pour effet l'apport d’une solution neuve au sommet de la goutte 
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et d’une solution appauvrie à sa base. Il en résultera une accentuation 
de la d.d.p. déjà existante, et cette augmentation sera d'autant plus 
considérable que la concentration de la solution est plus faible au 
voisinage de la goutte, autrement dit son potentiel moyen est plus 
négatif. La valeur de Ae ne reste donc pas invariée, elle croît légè- 
rement : Aë Age’ << Ac”. Toutefois (v. fig. 68), en dépit de l’accrois- 
sement de Ae lors de la variation du potentiel dans le sens négatif, 
la valeur de Ac (qui est la cause immédiate du mouvement) se voit 


Fig. 68. Relation entre la variation de la différence de potentiel As entre la base 
et le sommet de la goutte de mercure et la différence correspondante des tensions 
superficielles Âo pour diverses portions de la courbe électrocapillaire 


diminuer et, à mesure qu’on s'approche de zéro électrocapillaire, elle 
devient minime, alors que l'intensité du courant tombe jusqu'à sa 
valeur normale. 

Si un maximum apparaît aux potentiels de la branche descen- 
dante de la courbe électrocapillaire (maximums négatifs), une moindre 
valeur de la tension superficielle correspondra en l'occurrence au 
potentiel plus négatif de la base de la goutte, par rapport au sommet 
qui est chargé moins négativement. La surface de la base de la goutte 
a, de ce fait, une tendance à la dilatation, alors que la surface de son 
sommet, une tendance à la contraction, ce qui provoque le déplace- 
ment du mercure dans le sens indiqué dans la figure 67,b. Dans ce cas, 
au contraire, c’est la base de la goutte qui sera baignée par de la solu- 
tion neuve, alors que son sommet sera baigné par une solution moins 
riche en substance à réduire, la conséquence en étant que la polari- 
sation deviendra plus uniforme. L'effet niveleur croît avec la dimi- 
nution de la concentration de la solution au voisinage de la goutte, 
c.-à-d. que Ace décroît au fur et à mesure du déplacement du poten- 
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tiel dans le sens négatif, ce qui entraîne une suppression progressive 
du maximum négatif (v. fig. 68). Une autre cause de la disparition du 
maximum négatif réside dans l’accroissement de la charge à la sur- 
face de mercure au fur et à mesure qu’on s'éloigne de zéro électro- 
capillaire. C’est ce qui doit entraver la mobilité des couches de mercure 
superficielles et partant l’intensité du mouvement de la solution. 

Pour supprimer les maximums polarographiques et obtenir des 
polarogrammes normaux, on introduit dans les solutions à analyser 
des corps tensio-actifs variés. Les corps tensio-actifs de type molé- 
culaire, telle la gélatine, ainsi que divers colorants, se montrent 


4 


Fig. 69. Schéma illustrant la suppression du maximum polarographique par 
introduction dans la solution d'un corps moléculaire tensio-actif 


les suppresseurs les plus efficaces. Le mécanisme d’action des subs- 
tance de ce genre peut être expliqué à l’aide de courbes électrocapil- 
laires (fig. 69). En présence de corps tensio-actifs de type molécu- 
laire, la tension superficielle reste pratiquement invariée dans un 
large intervalle de potentiels. Dans ce cas, Ao se trouve voisine de 
zéro et n’est plus en mesure d’assurer un mouvement tangentiel éner- 
gique des couches superficielles de mercure. Le pouvoir de supprimer 
les maximums polarographiques se trouve, pour un corps tensio-actif 
donné, en rapport direct avec la concentration de celui-ci dans la 
solution. Ces résultats ont permis de mettre au point une méthode 
sensible de dosage des corps tensio-actifs et ont, par là, étendu le 
domaine d'applications de la polarographie. L'étude des maximums 
polarographiques en revêt donc une importance encore plus'grande. 

Les mouvements tangentiels de la cathode liquide, résultant d’une 
polarisation non uniforme de cette dernière, jouent un rôle important, 
non seulement dans la pratique de la polarographie, mais aussi dans 
l’électrochimie préparative et industrielle. C’est ainsi que sur cette 
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base on a mis au point des modèles de cellules électrolytiques de 
laboratoire, d’une conception inédite, assurant une intensification du 
processus d’électrosynthèse et une évacuation automatique des 
produits de la synthèse à partir de la zone réactionnelle. On a éga- 
lement mis en évidence que l’intensité des mouvements tangentiels 
est susceptible de s’accentuer sensiblement lors dela'formation d’'amal- 
games dilués et quand une composition non homogène de l’électrode 
liquide s’ajoute à une polarisation non 

uniforme de cette électrode. Une telle | 
accentuation du mouvement tangentiel 

exerce une influence considérable sur les 

conditions de réalisation de 1 électrolyse 

aux électrodes à amalgame, lorsqu'il 

s’agit de solutions de chlorures ou d'’al- 

calis. $ 

Le processus même de formation d’une 
goutte de mercure est lui aussi de natu- 
re à provoquer l'apparition de courants 
dans sa couche superficielle (fig. 70). 

Ces courants sont susceptibles d'entraîner 

le liquide adjacent à la goutte et aug- 

menter l'intensité du courant limite. 

L'intensification du courant observée 

dans ce cas a été étudiée par Krioukova Fig. 70. Courants de liquide 
et, sur sa proposition, a reçu le nom de survenant à l’intérieur de la 
maximum de seconde espèce. Les maxi- S&outte lors de la formation 
mums de seconde espèce, à la différence (de celle-ci 

des maximums polarographiques classi- 

ques ou maximums de première espèce, se manifestent avec le plus 
de netteté dans la zone des poteniels voisins de zéro électrocapillai- 
re. La charge est en l'occurrence faible et ne gêne pas le mouve- 
ment des couches de mercure superficielles. 

L'existence des maximums de seconde espèce a été mise à profit. 
pour l'élaboration d’une méthode d'analyse polarographique basée 
sur l’adsorption. Ils assurent une meilleure reproductibilité des ré- 
sultats et une plus grande sensibilité de la méthode que les maximums 
de première espèce. C’est ainsi que la présence, dans la solution, d’al- 
cool -octylique (dans une concentration allant jusqu’à 6 105 mole/l} 
n’a pas d'effets sur la hauteur du maximum de première espèce, ob- 
servé lors de la réduction de l’oxygène. En même temps, la hauteur 
du maximum de seconde espèce dû à l’oxygène diminue de moitié 
dans le cas où la solution ne contient que 3 «106 mole/I de cet alcool. 

Ces dernières années, on a établi que pour étudier quantitative- 
ment les phénomènes d’adsorption, on peut pratiquer efficacement. 
la mesure de l’intensité du courant sur une goutte croissante indivi- 
duelle, au lieu de recourir aux polarogrammes avec leurs maximums. 
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L'allure de la courbe représentant l’intensité du courant en fonction 
du temps au cours de la mise en forme d’une goutte varie sensible- 
ment si la solution contient un corps tensio-actif quelconque. En 
outre, l’importance de l'écart à l’allure normale de la courbe est en 
rapport avec la concentration de ce corps, et la relation ainsi apparue 
est soumise à un certain principe (fig. 71). 

Il y a lieu de noter que les substances organiques utilisées pour 
supprimer les maximums de première espèce sont elles-mêmes sus- 
ceptibles de provoquer l’apparition de maximums sur la courbe pola- 
rographique (Doss, Satyanarayana et autres). C’est ainsi que dans 


I 


Fig. 71. Influence des corps tensio-actifs sur le caractère de la variation de l’in- 
tensité du courant au cours de la croissance d’une goutte de mercure isolée : 


1 — sans additifs: 2 à 5 — en présence de quantités croissantes de deux corps tensio-actifs 
différents 


les solutions diluées de camphre on observe l’apparition de maxi- 
mums aux environs du potentiel de surface non chargée. Avec l’aug- 
mentation de la concentration du camphre, le courant du maximum 
croît, alors que le maximum lui-même englobe un domaine plus étendu 
des potentiels. Avec toute nouvelle augmentation de la concentration, 
le courant au point du maximum baisse et, dès que la saturation super- 
ficielle est atteinte, on voit apparaître deux maximums au lieu du 
maximum disparu. Ces deux nouveaux maximums sont situés aux 
potentiels positifs et négatifs d’adsorption du camphre, c.-à-d. là 
où le degré de recouvrement varie de l’unité à zéro. Ces maximums 
ont reçu le nom de maximums de troisième espèce. 


19.4 Évolution ultérieure de la polarographie 


La polarographie a pour but l’augmentation de la sensibilité et 
de la précision de la méthode, de même que l'extension de ses possi- 
bilités. Une des variantes de la polarographie à sensibilité accrue 
est représentée par la méthode polarographique différentielle. Cette 
méthode consiste à employer, au lieu des courbes représentant le 
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courant en fonction du potentiel, les courbes dérivées _ — £. Ces 


courbes différentielles peuvent être obtenues par deux procédés. 
L'un de ces procédés consiste à utiliser deux électrodes à goutte iden- 
tiques, plongées dans une même solution, mais sur l’une d'elles on 
établit une tension inférieure de quelques millivolts à celle que l’on 
établit sur l’autre. Le second procédé consiste d'opérer, comme d’ha- 
bitude, avec un seul capillaire, mais en recourant à des montages 
électroniques spéciaux de différenciation. La confrontation d’un 
polarogramme ordinaire avec un polarogramme différentiel est mon- 
trée sur la figure 72. On effectue les identifications et les dosages à 


Fig. 72. Confrontation des courbes provenant de la polarographie classique (f) 
et de la polarographie différentielle (2) 


l’aide des polarogrammes différentiels en mesurant les potentiels et les 
hauteurs des pics. L'avantage des polarogrammes de ce genre réside 
dans la possibilité de doser les métaux moins nobles présents comme 
impuretés dans un excès d'ions des métaux plus nobles. La polaro- 
graphie classique ne peut résoudre ce problème. 

Les possibilités techniques de la polarographie se sont notable- 
ment étendues dès que l’on a commencé à utiliser les oscillographes 
cathodiques en vue d'enregistrer la variation du potentiel et de l’in- 
tensité du courant avec le temps. Dans la variante la plus utilisée 
de cette polarographie oscillographique on établit aux bornes de la 
cellule une tension alternative et on construit la courbe représentant 
le potentiel en fonction du temps, courbe comportant la portion catho- 
dique et la portion anodique. Pour des fréquences de l’ordre de 50 Hz 
la courbe de l’électrolyte-support prend l’aspect d'une sinusoïde 
(fig. 73, a). Lorsque la solution contient des substances électrochimi- 
quement actives à l’électrode de mercure, on voit apparaître, sur la 
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branche ascendante et la branche descendante de la courbe repré- 
sentant le potentiel en fonction du temps, des retards correspondant 
à leur réduction et leur oxydation respectivement. Si ces phénomè- 
nes se déroulent d’une façon réversible, les retards sont observés à 
un potentiel à peu près semblable (fig. 73, b) ; et si, au contraire, ils 
se déroulent d’une façon irréversible, les potentiels de réduction et 
d’oxydation se trouvent différents (fig. 73,c). En cas d'augmentation 
de fréquence, par exemple jusqu’à 105 Hz, les dents sur les courbes 
représentant le potentiel en fonction du temps s’allongent en lignes 
pour donner un spectre oscillopolarographique. Chaque bande de ce 
spectre correspond à la réduction d’une substance détérminée (la 


x) 


c) 


Fig. 78, Courbes représentatives de relation entre le potentiel et le temps pour 
la polarographie oscillographique : 


a — courbe de l’électrolyte-support ; b — courbe obtenue en présence d’un corps dont la 
réduction:t l’oxydation se déroulent d’une facon réversible ; ce —courbe obtenue en présence 
d’un corps dont la réduction et l’oxydation se déroulent d’une façon irréversible 


partie anodique de la sinusoïde est généralement exclue du spectre). 
Le spectre oscillopolarographique permet donc d'identifier les cons- 
tituants d’une solution. Lorsqu'il s’agit d’un dosage, il est néces- 
saire de recourir à des courbes oscillopolarographiques dérivées, de 
préférence les courbes S — £& dont l'allure est représentée par la 
figure 74. Chaque minimum de l’oscillopolarogramme correspond au 
potentiel de demi-vague d’une espèce ionique déterminée et sa hau- 
teur est proportionnelle à la concentration de cet ion. Sur la partie 
cathodique de l’oscillopolarogramme on peut voir les dents dues 
au plomb et au cadmium ; l’indium dans ces conditions ne donne au- 
cune dent. Sur la partie anodique de la courbe on trouve déjà trois 
dents dont la dernière se rapporte à l’indium qui s’oxyde à un poten- 
tiel plus haut que le cadmium. La réalisation combinée des oscillo- 
polarogrammes cathodiques et anodiques étend les possibilités de 
cette méthode par rapport à la polarographie classique. 

De nouvelles perspectives s’ouvrent devant la polarographie 
grâce à l'étude de polarographes en courant alternatif, de polaro- 
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graphes à impulsions et de polarographes à hautes fréquences, dont 

la mise en œuvre permet de résoudre les problèmes les plus variés, 

des problèmes purement analytiques (où ils garantissent une grande 

sensibilité sélective) jusqu'aux problèmes cinétiques (détermination 
dt 


Pb Cd 


7e 


“Fig. 74. Courbes dérivées obtenues dans la polarographie oscillographique 


des paramètres cinétiques fondamentaux des réactions aux électro- 
des et établissement de leurs mécanismes). Il faut souligner que les 
progrès de la polarographie à hautes fréquences, dus aux travaux de 
Barker et autres, sont devenus possibles grâce à la découverte par 
Doss et Agarval de l’effet rédoxycinétique ou, comme on l'appelle 
habituellement aujourd’hui, du phénomène de redressement de Fara- 
day. 


PARTIE VI 


CINÉTIQUE DE QUELQUES PHÉNOMÈENES 
AUX ÉLECTRODES 


CHAPITRE XX 


CINÉTIQUE DU DÉGAGEMENT ÉLECTROLYTIQUE 
D’HYDROGENE 


20.1. Caractéristiques générales du processus 


Le dégagement électrolytique d'hydrogène à partir des solutions 
acides et basiques se produit par différentes voies. Dans les solutions 
acides la source d'hydrogène est constituée par les ions hydroxonium 
dont la décharge à la cathode donne naissance à l'hydrogène gazeux : 


2H,0+ + 2e- = H, + 20H- (20.1) 


On suppose que dans les solutions basiques il y a fixation directe 
d'électrons sur les molécules d’eau et ensuite dissociation de ces 
dernières en hydrogène et ions oxhydrile 


2H,0 + %e- — H, + 20H- (20.2) 


On considère que la réaction (20.2) peut aussi intervenir dans les 
solutions acides mais aux densités de courant élevées. Dans certains 
cas, les milieux acides dégagent de l'hydrogène provenant directe- 
ment des molécules de l'acide : 


QHA + 2e- — H, + 2A- (20.3) 


Tel est le cas du dégagement d'hydrogène par les solutions aqueuses 
d'acide carbônique au contact d’une cathode de mercure. 

Les acides organiques faibles B sont capables de catalyser le dé- 
gagement d'hydrogène à la cathode, en formant avec les ions hydro- 
gène les particules positivement chargées BH, adsorbées par l’élec- 
trode : 


B + H:30* — BH + H,0 (20.4) 
Ces particules se déchargent 
BHas +e = BH,gs (20.5) 
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avec décomposition ultérieure des complexes instables BH en hy- 
drogène et base de départ : 


BHaas = B+—+ H (20.6) 


L’accélération du dégagement d'hydrogène est vraisemblement 
due au fait que l'énergie d'activation est, dans le cas de la réaction 
à plusieurs stades (20.4) à (20.6), inférieure à celle de la décharge di- 
recte des ions hydrogène suivant l’équation (20.1). En milieux neutres, 
notamment dans les solutions de sels, l'hydrogène peut se dégager 
aussi bien d’après le schéma (20.1) que selon le schéma (20.2). La 
prédominance d'un mécanisme. ou de l’autre dépend du pH de la 
solution et de la nature du sel. Ces dernières années, on a obtenu des 
données expérimentales confirmant l'existence d'un mécanisme de 
dégagement secondaire d'hydrogène. (La théorie du dégagement secon- 
daire d'hydrogène régnait sans partage à l'aube de l’évolution de la 
science électrochimique mais a été rejetée plus tard.) Selon cette 
théorie, l’acte primaire consiste dans la décharge des ions métal alca- 
lin M*, fournissant le métal correspondant ou son alliage avec le 
matériau de la cathode: 

M* +e- = [M] (20.7) 


Le dégagement d'hydrogène résulte de l'interaction ultérieure du 
métal alcalin (son alliage ou son amalgame) avec'les particules de 
solvant : 


[M] + H,0 = © H, + MOH (20.8) 


Le dégagement d'hydrogène d’après le schéma (20.7) à (20.8) est 
le plus probable pour l’électrolyse des solutions basiques. ou des 
solutions concentrées de sels des métaux alcalins et au contact des 
cathodes à surtension d'hydrogène élevée (mercure, plomb, etc.). 
Quelques faits expérimentaux, obtenus lors de l’étude des phéno- 
mènes d'électroréduction des composés organiques, témoignent de la 
pénétration des métaux alcalins dans les cathodes de plomb et de 
cadmium. Pour les métaux à basse surtension d'hydrogène, un déga- 
gement secondaire d'hydrogène paraît moins probable. Pourtant, 
certains chercheurs croient que même dans le cas de la formation d’hy- 
drogène au contact des cathodes de platine, l’ensemble des données 
expérimentales trouve sa meilleure interprétation dans le schéma 
(20.7) à (20.8). 

Les réactions (20.1), (20.2) et (20.3), récrites dans un ordre de 
succession inverse, traduisent le déroulement de la dissolution anodi- 
que de l'hydrogène gazeux, qui fournit l’eau, les ions oxhydrile ou 
les molécules d’acide. 

Le dégagement. d'hydrogène au contact de la cathode se produit à 
un potentiel €& plus négatif que le.potentiel réversible e;; corres- 
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pondant au pH de la solution considérée : 
EH — # In ag+= —b0pH. (20.9) 


Dans la plupart des cas, la différence entre le potentiel d’une électro- 
de traversée par le courant, potentiel mesuré au cours du dégagement 
d'hydrogène, et le potentiel d’une électrode à hydrogène en équilibre, 
dans les mêmes conditions, | 


€ — Er 


s’identifie à la polarisation d’activation, car la polarisation de con- 
centration est en l'occurrence faible et peut être négligée. Le fait 
que les restrictions dues à la diffusion jouent un rôle négligeable dans 
la cinétique du dégagement cathodique d'hydrogène à partir des 
solutions acides devient compréhensible si l’on prend en considé- 
ration que la mobilité des ions hydrogène est nettement supérieure à 
celle de tous les autres ions. Lors du dégagement d'hydrogène à 
partir des solutions basiques, la polarisation de concentration doit 
être faible, en raison d’une très haute concentration des particules à 


décharger (molécules d’eau). Il s’ensuit que la quantité 
E — Ex = MN (20.10) 


que l’on appelle surtension d'hydrogène, peut être considérée comme 
une mesure directe de l’irréversibilité de la réaction électrochimique 
de formation d'hydrogène proprement dite. L'importance de la sur- 
tension d'hydrogène et le caractère des relations entre cette dernière 
et divers facteurs doivent donc être en rapport étroit avec la nature 
du dégagement cathodique d'hydrogène. 

L'étude de la surtension d'hydrogène permet de mettre en lumière 
le mécanisme de cette réaction et elle revêt un grand intérêt du point 
de vue théorique. Les principes ainsi établis peuvent aussi être en 
partie étendus à d’autres phénomènes relevant de la cinétique électro- 
chimique, ce qui met singulièrement en valeur la signification théori- 
que des travaux traitant de la surtension d'hydrogène. L'étude de 
la surtension d'hydrogène a également une grande importance prati- 
que, car l’électrochimie industrielle moderne est avant tout l’élec- 
trochimie des solutions aqueuses, et les processus de dissociation 
électrolytique de l’eau peuvent se superposer aux réactions catho- 
diques et anodiques de toutes sortes. La surtension d'hydrogène cons- 
titue une part considérable de la tension qui s’établit aux bornes des 
cellules où s’opère une électrolyse de l’eau et des solutions de chlo- 
rures. Lorsqu'on connaît la nature de la surtension d'hydrogène, on 
est en mesure de la réduire et, par conséquent, de diminuer la con- 
sommation d'énergie électrique et d'améliorer les réalisations éco- 
nomiques de ces opérations. Dans d’autres cas (isolement électrolyti- 
que des métaux, réduction cathodique des corps minéraux et ‘orga- 
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niques, utilisation des sources chimiques de courant électrique), la 
connaissance de la nature de la surtension d'hydrogène permet de 
fournir une solution heureuse au problème inverse, c.-à-d. la déter- 
mination de moyens rationnels pour augmenter la surtension d’hy- 
drogène. Tous ces facteurs font que l'étude du dégagement d’hydro- 
gène et de la nature de la surtension d'hydrogène a toujours attiré 
l'attention des électrochimistes. 


20.2. Dépendance de la surtension d'hydrogène par rapport 
à la densité de courant et à la matière de l’électrode 


Lorsqu'il s’agit du dégagement d'hydrogène à partir des solutions 
d'acides minéraux et de bases ainsi qu’à partir des solutions aqueu- 
ses des sels qui ne dissocient pas en ions tensio-actifs, la relation en- 
tre la surtension et la densité de courant est traduite par la courbe 


: a | 
6 5 -4 -F3 -2 -1 +0 +1 lgi 


Fig. 75. Relation entre le potentiel d’électrode (polarisation d’électrode) et la 
densité de courant pour le dégagement d'hydrogène au contact de certains métaux 


de la figure 57 et.celle de la figure 75. Dans le domaine des faibles. 


écarts au potentiel d'équilibre on observe une relation linéaire entre 
la surtension et la densité de courant : 


n = Ri. (20.11) 


Au fur et à mesure de l'éloignement du potentiel d'équilibre (accrois- 
sement de la densité de courant), la relation linéaire se transforme en 
relation semi-logarithmique (équation de Tafel) : 


= a +blgi. (20.12) 


Pour certains métaux, tel le mercure, cette rélation semi-logari- 
thmique, avec des valeurs constantes de a et de b, reste valable jus- 
qu'aux densités de courant les plus élévées parmi celles qui ont été 
utilisées (v. fig. 57). 


31—0232 
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Pour d'autres métaux, dont le plomb et le platine, on observe, 
dans un certain domaine des densités de courant, le passage à une. 
nouvelle droite semi-logarithmique avec une valeur modifiée de a 
et avec la même valeur (cas du plomb) ou une valeur différente (cas. 
du platine) de b (v. fig. 79). 

Il ressort du Tableau 44 que la valeur de: a varie dans de larges. 
limites dans le cas d’un changement de la nature du métal formant. 
cathode : de —0,1 V pour le platine à —1,5 V pour le plomb. Outre 
la matière de l’électrode, la valeur de a est influencée par l’état de 
surface de celle-ci. La constante a décroît en cas de désagrégation de 
la surface et lorsqu'on la débarrasse des oxydes superficiels. La 
valeur de b varie dans des limites moins étendues -— de 0,03 à 
0,12.— sauf rares exceptions où elle est supérieure à 0,12 (cas des. 
métaux techniques et oxydés). Les valeurs faibles de b sont caracté- 
ristiques des métaux ayant la surtension la plus basse (la valeur: 
de a est minimale), comme c’est le cas du platine, du palladium. Pour 
de nombreux métaux, y compris pour tous les métaux à surtension 
élevée, la valeur de b se situe aux environs de 0,12. 


Tableau 44 


Valeurs des constantes & et ® figurant dans la formule de Tafel 
pour le dégagement cathodique d'hydrogène au contact de divers 
métaux, à {— 20 +2°C 


Solutions Solutions Solutions Solutions 

Métal acides basiques Métal acides basiques 

a | b a | b a | b a | b 
Ag 0,95 | 0,10 | 0,73 | 0,12 Mo 0,66 | 0,08 | 0,67 | 0,14 

Al 4,00 | 0,10 | 0,64 | 0,14 Nb 0,8 0,10 es es 
AU 0,40 | 0,12 — _— Ni 0,63 | 0,11 | 0,65 | 0,10 
Be 4,08 | 0,12 — — Pb 1,56 | 0,11 | 1,36 | 0,25 
Bi 0,84 | 0,12 — — Pd 0,24 | 0,03 | 0,53 | 0,13 
Cd 1,40 | 0,12 | 1,05 | 0,16 Pt 0,10] 0,03 | 0,31 | 0,10 

Co 0,62 | 0,14 | 0,60 | 0,14 Sb 1,00 | 0,11 — — 
Cu 0,87 | 0,12 | 0,96 | 0,12 Sn 4,20 | 0,13 | 1,28 | 0,23 
Fe 0,70 | 0,12 | 0,76 | 0,11 Ti 0,82 | 0,14 | 0,83 | 0,14 

Ge 0,97 | 0,12 — — T1 4,55 | 0,14 _— — 

Hg 1,41 | 0,114] 1,54 | 0,11 W 0,43 | 0,10 — _ 
Mn 0,8 0,10 | 0,90 | 0,12 Zn 1:24 100,12; 1:20" 0:12 


Les mesures opérées sur les monocristaux de divers métaux (cui- 
vre, bismuth, chrome, cadmium, nickel, étain et plomb) ont montré 
que la surtension d'hydrogène dépend dans une large mesure de l’in- 
dice de la face du monocristal sur laquelle l'hydrogène se dégage 
cathodiquement. Pour cette raison, les valeurs de la surtension d’hy- 
drogène trouvées pour les cathodes solides à structure polycristalline 
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ne sont que des valeurs moyennes... Elles sont susceptibles de varier 
suivant le pourcentage de. la remontée à. la surface de telle ou telle 
face cristalline. 

On a entrepris de nombréuses tentatives visant à établir un rap- 
port entre la valeur de la surtension d'hydrogène sur un métal donné 
et une autre caractéristique physique quelconque de ce métal : son 
activité catalytique par rapport à la réaction. de recombinaison des 
atomes d'hydrogène libres, la chaleur de fusion du métal ou sa cha- 
leur de vaporisation, le travail d’extraction électronique, la distan- 
ce interatomique minimale dans le réseau cristallin, le coefficient de 
compressibilité, etc. Les résultats des recherches ont permis de cons- 
tater notamment qu'avec l'élévation de la température de: fusion, 
la surtension d'hydrogène diminuait; toutefois, on ne saurait con- 
sidérer cette constatation. comme :une règle, si approchée soit-elle.. 
Bonhoeffer a établi (1924): plus l’activité catalytique du métal par, 
rapport à la réaction de recombinaison de l’hydrogène atomique est, 
forte, plus la surtension d’hydrogèné sur.ce métal est faible: 


activité catalytique — 
Pb, Sn, Zn, Cu, Ag, Fe, Ni, W, Pd, Pt 
| | <- surtension d'hydrogène 


c.-à-d. que ces grandeurs varient, dans une série des métaux, dans les 
sens inverses. Kobozev (1947) et Bockris (1951) ont établi une rela- 
tion entre le travail d'extraction électronique et la surtension d’hy- 
drogène. En confrontant la surtension d'hydrogène avec la distance 
minimale entre atomes dans les métaux, Khomoutov a trouvé (1950) 
que la surtension minimale est observée chez les métaux ayant une 


distance interatomique voisine de DT AE lorsque celle-ci s'accroît où 
décroît, la surtension croît régulièrement. Dans ses travaux ultérieurs, 
il a fait remarquer que la distance interatomique pour laquelle 
la surtension devient minimale est voisine du diamètre de la molé- 
cule d’eau et il a proposé une méthode de simulation pour calculer 
le coefficient b dans la formule de Tafel. 

Lorenz a découvert (1950) la relation suivante entre la constante 
a et la compressibilité électronique *: 


Er N (20.13) 


20.5. Influence exercée par la nature et la composition. 
de la solution sur la surtension d’hydrogène 


La plupart des recherches sur la surtension d'hydrogène avaïent 
pour objet les solutions aqueuses. En même temps, on a aussi obtenu 
pour le mercure (et, avec moins de précision, pour certains autres 
métaux) des données relatives à des solutions non aqueuses d'acides. 


21% 
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La surtension d’ hydrogène sur le mercure, lors du dégagement d’hy- 
drogène à partir d’une solution de chlorure d'hydrogène dans les 
alcools éthylique et méthylique, est inférieure à celle que l’on obser- 
ve pour les solutions aqueuses. Quand il s’agit de solvants mixtes, 
les données ne sont pas tout à fait univoques. Pour les métaux à 
faïble surtension, la nature du solvant joue un rôle moins important. 
Le caractère de la variation de surtension avec le changement de 
solvant n'est pas établi avec précision, bien qu’on relève dans la 
littérature des faits témoignant qu’en ce qui concerne le cuivre et le 
nickel, elle est plus grande dans les solutions alcooliques que dans 
les solutions aqueuses. 

. L'influence qu'’exerce le DH de la solution sur la surtension 
d’ Érobene est étudiée le plus en détail en ce qui concerne les catho- 
des de mercure. On a établi que dans les solutions d’acides purs et 
dars le domaine de concentration allant jusqu’à 0,1 Eq-g/1 la sur- 
tension d'hydrogène n’était pas fonction du pH. Aux concentrations 
plus fortes, la surtension dépend du pH, en décroissant avec l’aug- 
mentation de la teneur en acide, le rapport An/ApH étant d'environ 
60-103 V. Si les solutions contiennent, outre l’acide, un excès d’élec- 
trolyte indifférent, on observera une variation similaire de la sur- 
tension en fonction du pH pour les concentrations de l'acide infé- 
rieures à 0,1 à 1 Eq-g/1. Dans le domaine basique, pour les solutions 
de bases organiques du type NR,OH dans lesquelles le processus 
cathodique n’est pas compliqué par le dégagement de métal alcalin, 
la surtension d'hydrogène diminue avec l’accroissement de la con- 
centration de la base (pour com- > 0,1 Eq-g/1). En cas de présence 
en excès d’un électrolyte indifférent, une telle allure de la variation 
de surtension avec le pH est également observée pour les solutions 
diluées de bases organiques. Le caractère de la relation entre la 
surtension d'hydrogène et le pH, correspondant à ces conditions, est 
illustré par la figure 76. Le maximum de surtension d'hydrogène 
correspond donc aux solutions neutres et la surtension décroît de 
facon linéaire à mesure de l'éloignement du pH des deux côtés du 
point neutre. Dans les solutions concentrées d'acides et de bases, la 
corrélation entre la surtension d'hydrogène et la composition de la 
solution devient plus complexe. Pour le nickel, l’existence d’une 
relation entre la surtension et le pH de l'électrolyte a été mise en 
évidence dans les solutions d’acides purs d’une concentration infé- 
rieure à 0,1 Eq-g/1. Toutefois, à la différence du mercure, la surten- 
sion varie peu en l'occurrence en fonction du pH et l'allure de la 
variation n’est pas linéaire. Lorsqu'il s’agit du plomb et du platine, 
dla surtension ne dépend presque pas du pH de la solution. 

La surtension d' hydrogène se montre très sensible à la présence 
de matières étrangères dans l’électrolyte. Les additions de sels aux 
solutions diluées d'acides augmentent la surtension d'hydrogène au 
contact du mercure, de sorte qu’un accroissement de 10 fois de la 
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concentration d’un électrolyte mono-monovalent (à constance de 
pH) entraîne une augmentation de n d'environ 55 à 58-10-$ V. L'ad- 
dition d’un électrolyte fournissant un cation polyvalent exerce une 
action plus forte que l'addition d'une même quantité d’un sel mono- 
monovalent. Les composés à anions tensio-actifs exercent la plus 
forte influence sur la surtension d'hydrogène au contact du mercure 
dans le domaine des faibles densités de courant, en réduisant la sur- 
tension de quelques dixièmes de volt. Par contre, les cations tensio- 
actifs augmentent la surtension d'hydrogène au contact du mercure 
dans un large intervalle de densité de courant. Les corps molécu- 
laires tensio-actifs tantôt augmentent, tantôt diminuent x au 


Fig. 76. Relation entre la surtension et le pH de la solution lors du dégagement 
d'hydrogène, pour deux densités de courant différentes, dans les conditions où 
le facteur perturbateur qu'est la décharge des ions métal alcalin n’a pas lieu 


contact du mercure, suivant la nature de ces corps. L'effet produit 
par l’addition de ces derniers diminue avec l’accroissement de la 
densité de courant pour disparaître tout à fait aux densités élevées. 
La surtension d'hydrogène au contact du platine, du fer et du nickel 
varie également à la suite de l'introduction de corps tensio-actifs : 
elle augmente. Le caractère de l'influence exercée par les corps ten- 
sio-actifs sur la valeur de la tension d'hydrogène est, dans le cas de 
ces métaux aussi, fonction du potentiel d’électrode. S’il s’agit du 
fer, au contact duquel la surtension d'hydrogène manifeste une faible 
dépendance vis-à-vis du pH en milieux acides, la présence en solution 
de cations tensio-actifs non seulement augmente la surtension mais 
encore modifie le caractère de la relation entre nx: et le pH. 

L'introduction dans la solution de substances réductibles dimi- 
nue le plus souvent la surtension d'hydrogène, l’intensité du courant 
restant inchangée, bien qu’on connaisse des cas contraires. 
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20.4. Influence de la ‘température et de certains autres 
£ .… facteurs sur la surtension d’ hydrogène 


Le durtension d’ hydrogène décroît avec. l'élévation de. tempéra- 
de. le coefficient de température étant fonction de la nature du mé- 
tal et de la densité de courant. L”’ allure de la variation de surtension 


—6 mn 4 -J 2 
Lg é, A-cm2 


Fig 77. Influence de la température sur l’allure des droites n-lg i lors du déga- 
gement d'hydrogène au contact du mercure 


“AV 
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Fig. 78. Influence de la température sur l’allure des droites n-lg à lors du 
dégagement d'hydrogène au contact du tungstène 


<n fonction de la température, pour une densité de courant donnée, 
traduit les variations correspondantes des constantes a et b figurant 
dans l'équation de Tafel (fig. 77 et 78). Etant donné que la constante 
b augmente et que la constante .a décroît avec l'élévation de tempé- 
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rature, l'influence .de la température doit être plus importante dans 
le domaine de basses densités de courant. Le coefficient de températu- 


re de surtension, autrement dit la valeur de (£ e 2). , Se chiffre en moyen- 


ne à 4 à 4:10 % V/degré, la limite inférieure se rapportant aux mé- 
taux à faible surtension, et la limite supérieure, aux métaux à haute 
‘sSürtension. Si l’on admet que la relation semi-logarithmique demeure 
intacte jusqu'à de fortes densités de courant, il s'ensuit qu’ à partir 
d'une certaine valeur de la densité de courant on peut s'attendre à 
l'interséction des droites semi-logarithmiques et au changement de 
“signe du coefficient de température de surtension. | 

Pour une surtension donnée, la relation entre la vitesse du dégà- 
gement  d’ hydrogène et la température est traduite par l'équation 
(17.5). L'énergie d'activation pour. la réaction de dégagement d’hy- 
drogène, énergie calculée d’ après cette équation, dépend de la 
‘surtensiôon d'hydrogène. : Avec: l'augmentation de cette dernière, 
l'énergie d'activation décroît, en première approximation, de façon 
linéaire. Extrapolées jusqu’à la surtension zéro, les énergies d’acti- 
‘vation dépendent de la nature du métal et de la composition de la 
solution. C’est ainsi que pour le dégagement d'hydrogène à à partir 
des. solutions acides ne contenant pas de corps tensio-actifs, l’éner- 
:gie d'activation du dégagement d'hydrogène au contact du mercure 
se chiffre à 22 kcal/mole environ, et au contact ou tungstène elle est 
-de l'ordre de 16 kcal/mole. 

La relation entre la surtension et la pression d’ hydrogène est très 

peu étudiée. Les mesures récentes ont montré que la surtension. au 
contact du mercure et du platine lisse diminue légèrement avec l'élé- 
vation de pression. 
Lors du dégagement d'hydrogène au contact des métaux de. la 
triade du fer et de la mine. du platine, la surtension. est influencée 
par l’ultra-son. La surtension d'hydrogène varie sous l’action du 
rayonnement lumineux et du flux de corpuscules radioactifs. 


20.5. Stades et voies éventuels du dégagement cathodique 
d'hydrogène 


Les équations des réactions (20.1), (20.2) et (20.3) représentent 
une expression globale du processus de dégagement: cathodique 
d'hydrogène pour de différentes conditions de l’électrolyse. Ce 
processus comporte plusieurs stades successifs et peut se dérouler par 
“diverses voies, suivant les conditions de l’expérience. Le premier 
stade qu'est le transfert, vers la surface de l’électrode, des particu- 
les servant de source de l'hydrogène qui s'obtient à la cathode, se 
déroule en l’occurrence sans qu’il y ait de freinages notables. Le 
stade qui lui succède est celui de décharge des ions hydrogène (ou des 
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molécules d’eau), fournissant des atomes d'hydrogène adsorbés: 


H:,0+ + Cr — Has . H,0 (20,14) 
ou 


H,0 + e- — Hags + OH- (20.15) 


La décharge conduit directement, et cela qu’elle se produise en 

milieu acide ou en milieu basique, à des atomes d'hydrogène adsor- 
bés sur l’électrode *. 
Afin que l’électrolyse puisse se dérouler d’une façon stationnaire, 
il est nécessaire de maintenir constante la concentration superficielle 
des atomes d'hydrogène, c.-à-d. d'assurer leur évacuation continue 
de la surface de la cathode. Les atomes d'hydrogène peuvent être 
éliminés de trois manières qui sont la recombinaison catalytique, la 
désorption électrochimique et l'émission. L'’élimination catalytique 
des atomes d'hydrogène prévoit leur recombinaison en molécules 
avec désorption simultanée 


Haas au Haas ie H: (20.16) 


le métal de l’électrode faisant office de catalyseur. Kobozev a suppo- 
sé qu’en raison de la spécificité du processus électrochimique où les 
atomes d'hydrogène adsorbés sont forcément déposés par le courant 
électrique en tous points de la cathode (y compris les portions de 
surface à faible chaleur d’adsorption), il est possible qu’outre les 
molécules ordinaires on voie apparaître parmi les produits de l’élec- 
trolyse des molécules d'hydrogène H? manifestant une excitation 


* Antropov a émis une hypothèse sur un mécanisme de dégagement électro- 
lytique d'hydrogène à partir des solutions basiques, mécanisme dépourvu du 
stade de formation de l'hydrogène adsorhbé. Ce sont des associations de deux molé- 
. d’eau (H,0), qui subissent la décharge, en gagnant successivement deux 
électrons : 


(H20)2 + e = (H,0); 
(H20)}; +e-=(H,0}" 
(H,0)5 = H,-+20H" 
Cette réaction est analogue à la recombinaison de deux électrons hydratés : 


ea + aq — H, +20H- 


Le dégagement d'hydrogène mettant en jeu les électrons hydratés exq ©t dépourvu 


de la formation d’adatomes d'hydrogène est aussi en principe possible dans le 
cas des solutions acides, surtout aux cathodes à surtension élevée et à faible 
chaleur d’adsorption des atomes d’hydrogène, notamment suivant le schéma 


Exg + H,0*= H + H,0 
H + H,0+= Hi.H,0O 
Exq T H3 -H,0 — H, + H,0 
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vibratoire et possédant un excès d'énergie 
ads + Häas = H? (20.17) 


Lors de la désorption électrochimique, l'élimination des atomes 
d'hydrogène à partir de la surface de l’électrode se produit par suite 
de la décharge des ions hydrogène (ou des molécules d’eau) sur les 
atomes déjà adsorbés, suivant l'équation 


H,0* + Haas + € = H, + H,0 (20.18) 
ou 
H,O-+ Has e" = He + OH- (20.19) 


Le mécanisme à émission implique l’évaporation, sous forme d'’ato- 
mes libres, des atomes d'hydrogène adsorbés par la surface de l’élec- 
trode 


Haas = H (20.20) 
suivie de la recombinaison en molécules d'hydrogène. 

L’hydrogène moléculaire formé à partir des atomes individuels 
adsorbés d'hydrogène doit être éliminé de l'interface électrode- 
électrolyte vers la phase gazeuse. 

On peut donc représenter le dégagement cathodique d'hydrogène 
par le schéma ci-après : | 


H,30*+H,0 au sein de la solution | 


Transfert vers l’électrode | Ï 


| H,0+ ou H,0 au voisinage de la surface de l’électrode 


Décharge | Il 


| Atomes de H adsorbés par la surface de la cathode | 


Désorption Désorption es 
catalytique | (a) électrochimique } (Ib) Emission | (IIc) 


H, dans la zone électrode-électrolyte | 


Passage dans la phase gazeuse | (IV) 


Hydrogène moléculaire gazeux | 


N'importe lequel de ces quatre stades peut déterminer la vitesse 
de formation électrolytique d'hydrogène dans son ensemble et pro- 
voquer l'apparition d’une surtension d'hydrogène. Dans le cas con- 
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sidéré, les freinages dus au transport. des substances .(stade'Î) ne 
jouent aucun rôle appréciable. On trouve cependant dans la littéra- 
ture des données qui montrent qu'aux densités de courant élevées en 
milieux acides, à cause.d’un lent transport des ions H,0*, la réaction 
de décharge doit être décrite par l'équation (20.2) et non par (20.1). 

En cas dé dégagement électrochimique d'hydrogène, l'élimination 

de ses atomes adsorbés peut s'effectuer de plusieurs manières. Si ce 
stade (stade IIT dans le schéma précité) est le stade le plus lent, la 
vitesse du processus dans son ensemble doit être déterminée par celle 
du mécanisme de désorption le plus efficace parmi les trois indiqués 
‘ci-dessus. Une recombinaison lente signifie, par exemple, que la 
formation catalytique de molécules d'hydrogène se distingue par un 
freinage plus important que la décharge où le stade dé transport et 
qu'en même temps elle se produit de beaucoup plus rapidement que 
la désorption électrochimique ou l’émission des atomes d'hydrogène. 
Si les constantes de vitesse des stades parallèles ont des valeurs ser- 
rées, l'élimination de l'hydrogène peut s'effectuer simultanément de 
| plusieurs façons *. 
. Pour illustrer les modes. éventuels de dégagement. d° hydrogène, 
on a intérêt à envisager plus en détail le cas le plus simple qui exclut 
Ja superposition: des stades parallèles et ne fait entrer en ligne de 
compte que le stade le plus lent et le stade. d'élimination de l’hy- 
drogène. 

Si l’on désigne le stade le plus lent par A et le stade le plus effi- 
cace d'élimination de l’hydrogène atomique adsorbé, par B, les 
combinaisons les plus probables de ces deux stades pourront être 
représentées par le Tableau 45. 


Tableau 45 


Combinaisons éventuelles des stades déterminant la vitesse. (A) et 
assurant l’allure Ron (B) du dégagement cathodique 
d'hydrogène 


sna;- | Désorption Elimination de 
Type de mécanisme Décharge Rene électrochimi-| l’hydrogène dis- 
que sous 


Volmer-Tafel A B CES 
Volmer-Heyrovsky A —- B — 
Tafel-Horiuti — AB — — 
Heyrovskÿ-Horiuti — — AB es 


Diffusion 


2 * Le problème d'élimination de l'hydrogène à partir de la surface de la 
<athode, problème qui revêt une grande importance pour la compréhension de la 
nature du dégagement électrochimique d’ RVdrohene. a fait l’objet d’une dis- 
cussion entre les écoles de Kobozev et de Froumkine (1940-1956): 
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Le mécanisme de Volmer-Tafel traduit le cas où :la- décharge 
s'effectue lentement et l'élimination des atomes d'hydrogène formés 
se fait par leur recombinaison. Dans le mécanisme de Volmer-Hey- 
rovskŸ, le stade le plus lent sera toujours la décharge, mais l’éli- 
mination des atomes d’ hydrogène se fait par leur désorption électro- 
chimique. Dans le mécanisme de Taïfel-Horiuti, la recombinaison 
des atomes d'hydrogène. détermine la vitesse du processus dans son 
ensemble en assurant en même temps l'élimination des atomes d’hy- 
drogène résultant de la. décharge qui s’effectue.sans freinages.. La 
théorie du mécanisme de Heyrovskÿ-Horiuti est basée sur l’hypo- 
thèse que la vitesse est. déterminée par le stade de désorption élec- 
trochimique qui est en même temps le mode le plus efficace d’éli- 
mination de |” hydrogène adsorbé. Le mécanisme à diffusion prévoit 
que tous les stades s'effectuent plus rapidement que l'élimination de 
J'hydrogène moléculaire dissous dans la couche d’ électrolyte adja- 
cente à la surface de l’électrode. Outre les variantes énumérées, d'au- 
tres variantes cinétiques du dégagement cathodique d’ hydrogène 
sont aussi possibles. C’est ainsi qu’il peut arriver que les constantes 
de vitesse de deux ou plusieurs stades diffèrent peu l’une de l’autre. 
La conséquence en est qu'avec la modification des conditions dans 
lesquelles s’opère la réaction, un des mécanismes peut être remplacé 
par un autre. Il y a plus: avec les conditions constantes et sur une 
seule et même électrode il peut y avoir, du fait que la surface de cette 
dernière n’est pas homogène, des portions ayant chacune son mode 
de dégagement d'hydrogène. 

La possibilité de passage d’un mécanisme cinétique à un autre a 
été envisagée par Hammett (1933) et, sous une forme plus générale, 
par Lochkarev et Essine (1933), ainsi que par d’autres auteurs. 

On parvient à établir le mécanisme réel du dégagement cathodique 
d'hydrogène en recourant à des recherches expérimentales intégrales 
et en confrontant les résultats de celles-ci avec les conclusions décou- 
Jant de la théorie de l’apparition de diverses formes de surtension. 


20.5.1. SURTENSION ÉLECTROCHIMIQUE INTERVENANT DANS 
LE DÉGAGEMENT D'HYDROGÈNE 


20.5.1.1. Réaction électrochimique sur la surface métallique libre 


Si, des deux variantes, possibles de décharge des ions hydroxo- 
nium ou des molécules d’eau : soit sur la surface libre de la cathode, 
soit sur les atomes d'hydrogène déjà adsorbés, c'est la première qui 
est réalisée, on pourra utiliser, pour la décrire, les équations ciné- 
tiques (16. 80) et (16.81). Il est possible, en supposant que Ox = 

=£ f (i) et que cette quantité est très faible (@x < 1), de mettre ces 
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équations sous la forme suivante: 
(&œ—1) FÈ aFe a (1—-a@) Fe 
imi—i— Fe RT Fa ote. ART — kOye RT (20.21) 
pour les solutions d'acides, et 


+ L21% aFe L) (1—-æœ)Fre 
i—i—i—fe ART (on, 0€. AT — kCoux-One RT ] (20.22) 
pour les solutions de bases. Si & — &e,, on aura i = O0, i—i-ùet 
partant on peut écrire, au lieu des équations (20.21) et (20.22), 


(œ—1}FT aFn (1—ax)Fn 
— <— ET Ne Ch 
l—i—i— d'acide® RT é RT __p RT | (20.23) 
et 
nu QE : art (1—ax)Fn 
iii igsee RT Fe ART LD MT } (20.24) 
respectivement. | 
La grandeur éfciae est trouvée à partir de 
à __GFer Fe (1—@)Fer 
icide = Fkemsore ÀT = FkOge RT 
ou 


(1—-a) x 7. (1—Q) a) & 
lacide = F K' cHso+ CH = Fk CHsO+ CH — stitcideC 304 CH: (20.25) 


étant donné que 
CH30+ 
D: 


T 


et que On = cx et Ef — const. 
La grandeur ifase, dans les mêmes conditions, est déterminée par 
l'expression 
aie = stébaseCOH- CH; (20.26) 
CAT CH30+°COH- — Ke. 
Pour une surtension cathodique considérable, les équations 
(20.23) et (20.24) se voient simplifier 


a G He (1-a) F6 _ aïn 
; ; ; —œ a Un Un 
lacide = Ÿ — stéacideCH30+ CHE ÀT e RAT (20.27) 
et 
ES 9 art . aëïn 
; : | œ dns pee | 
ibase = = stibaseCOH-CHE FT e AT, (20.28) 


La prise du logarithme de (20.27) et la résolution de cette équation 
par rapport à n conduisent à 


E. 1— 


Lei In acide. 


(20.29) 


. | 
= 7 Instiaciaecht + — In oi 
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Si l’on passe aux logarithmes décimaux et que l’on remplace le pre- 
mier terme par une constante a, on aboutit à de 


Fe. Ÿ Je CH130+ — nn C— 2 32 = In lacide. (20.30) 


=a+2,3 — 
Il ressort de . que dans les solutions concentrées d'acides (ou 
dans les solutions d'acides de toutes concentrations mais avec un 
excès d’électrolyte indifférent) la surtension doit diminuer, pour une 
densité donnée et à température de chambre, de (1 — aœ)/x 0,06 V 
en cas d'augmentation de dix fois de la concentration en ions hydro- 
gène (c.-à-d. avec une baisse du pH d’une unité). En effet, dans les 
conditions choisies, la valeur du potentiel & doit être très faible et 
constante. La variation de concentration de l’acide (des ions hydro- 
gène) n'influencera la surtension que par l’intermédiaire du deuxième 
terme de l'équation (20.30). Par contre, dans les solutions diluées 
d'acides, la variation de leur concentration non seulement détermine- 
ra le pH mais aussi influencera la valeur du potentiel £. Il découle de 
la théorie de Stern que la valeur de & doit varier en l'occurrence, 
pour une concentration de l’acide égale à celle des ions hydrogène, 
suivant l'équation 


6= const + À In CH30+: (20.31) 


L'introduction de cette valeur de & dans (20.30) conduit à l’expres- 
sion 


T 1— L'1—= 
nat 2,8 TS le pros — 2,8 À ET Ie croo+ — 


— 2,3 lg Lacide — 1e lg Licidé (20.32) 


qui fait ressortir que la surtension d'hydrogène dans les solutions 
diluéés d'acides ne dépend pas de la concentration de l’acide. 

Il découle de (20.28) que pour les solutions basiques la surten- 
sion d'hydrogène est traduite par TR, 


e | 
n= 57 Inst ibase CH + “lier D 2 Dinisee (20.33) 


ou 
n=a+2, Je lg Coux- +É—2, 37 19 base: (20.34) 


Il s'ensuit que dans les solutions concentrées de bases ou dans les 
solutions de bases de toute concentration mais en présence d’un 
excès d’électrolyte indifférent, où le potentiel £ peut être admis 
constant et voisin de zéro, la surtension doit diminuer, pour une 
densité de courant invariable et à température de chambre, de 
0,06 V en cas d'augmentation de dix fois de la concentration en ions 
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oxhydrile (accroissement du pH d’une unité). Dans les solutions 
diluées de bases, ne contenant pas d’électrolyte indifférent, le po- 
tentiel € sera fonction de la concentration de la base (des ions OH”): 


RT 
G= const + In cox-. (20.35) 
L'introduction de cette valeur du potentiel £ dans (20.34) donne 
l'équation | 


n=a+2,3 À 18 con-+ 2,8 7 lg con-— 


RT ; RT RT ; 
— 2,3 GE lg ipase — a+ 2.2,3 Fr le Cox-— 2,3 ar. lg lbaser. 
(20.36) 


qui fait ressortir (compte tenu de la valeur négative de la surtension 
cathodique) que dans ce cas un accroissement de com- de dix fois 
fait diminuer de 0,12 V la surtenison d'hydrogène. 

Le potentiel & étant fonction de la nature et de la concentration 
des solutés, la surtension électrochimique d'hydrogène doit elle aussi 
dépendre de la composition de la solution. La plus forte influence 
sur le potentiel & et partant sur n doit être exercée par les ions poly- 
valents et les corps tensio-actifs. Une analyse des équations (20.29): 
et (20.33), qui fait entrer en ligne de compte les propriétés du poten-- 
tiel £, nous porte à conclure que l'introduction de cations étrangers. 
doit faire augmenter, et celle des anions, diminuer la surtension élec- 
trochimique lors du dégagement cathodique d'hydrogène. 

Il ressort également des équations (20.29) et (20.33) que la sur- 
tension doit décroître sous l’effet de tous les facteurs qui accentuent. 
le courant d'échange. La nature du métal et celle du solvant doivent. 
être considérées comme les plus importants parmi ces facteurs. Afin 
de pouvoir estimer qualitativement l'influence exercée par ces fac- 
teurs sur la valeur de la surtension électrochimique, il est très utile- 
de recourir à la méthode des courbes potentielles, proposée par Hori- 
uti et Polanyi en 1935. Cette méthode a permis à Horiuti et Polanyi 
de décrire le processus de dégagement cathodique d'hydrogène et de: 
déduire une relation entre la surtension électrochimique et la densité: 
de courant, relation qui s'accorde qualitativement avec l’expérience. 
Nous envisagerons ici, à titre d'exemple, le dégagement d'hydrogène 
à partir des solutions acides. L’acte électrochimique est en l’occur- 
rence représenté par le passage du proton d’un état d’ion hydraté à 
un état d’atome d'hydrogène adsorbé par le métal. Au cours de ce: 
processus, il se produit une variation d’énergie suivant le contour: 
représenté par le diagramme potentiel de la figure 79. La courbe. 
MABD traduit la variation de l’énergie libre du proton hydraté: 
comme une fonction de la distance qui sépare le proton et la molé- 
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cule d’eau. Quand on va de gauche à droite, dans la direction de l1æ 
surface de l’électrode,. autrement dit dans le sens qui est celui de la. 
décharge, l’énergie potentielle va croissant (du fait du travail fourni: 
pour étendre la liaison H,0—H*, c.-à-d. pour assurer une déshydra- 
tation partielle de l’ion hydrogène). La courbe potentielle NCBF 
traduit l'accroissement (ou le décroissement) de l’énergie libre du 
système H—M avec la variation de distance entre l’atome d’hydro- 
gène adsorbé et la surface du métal. Quand on va toujours dansle: 
même sens (à partir du point B d'’intersection des courbes), l’énergie. 


D: 


potentielle va décroissant à cause des forces d'attraction survenant. 
G 


z H,O-H* H-M 


Fig. 79. Influence de l’énergie (la chaleur) d’adsorption des atomes d'hydrogène 
par un métal sur la variation du potentiel thermodynamique: au cours de 
la décharge des ions hydroxonium 


entre la surface du métal et l’atome d'hydrogène. Le minimum de la 
courbe de droite NCBF correspond à l’état d'équilibre de l’atome 
d'hydrogène adsorbé, c.-à-d. de la liaison M — H. De cette manière 
la variation de l’énergie potentielle de l’ionhydrogène au cours de la 
décharge est décrite par la portion ABC de la courbe potentielle. La 
variation d'énergie suivant le trajet CBA correspond au processus 
inverse qu'est l’ionisation de l’atome d'hydrogène adsorbé condui- 
sant à l’ion hydrogène hydraté. Si, en le point B, il n’y avait pas 
de gain d’électron lors de la décharge (ou de sa perte lors de l’ionisa- 
tion), la courbe de gauche comme celle de droite se seraient hissées 
jusqu'aux niveaux D et F respectivement. Le niveau D caractérise 
la valeur de l’énergie potentielle du système H* —H,0 constitué d’un 
proton gazeux libre et d’eau liquide. La distance entre les niveaux 
D et À traduit l’énergie d’adsorption de l’hydrogène naissant par le 
métal de l’électrode : —AGyx+. La figure 79 fait ressortir que l’éner- 
gie d'activation de la décharge est moindre que l’énergie totale de 
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déshydratation. De la même manière, l'énergie d'activation de 
l’ionisation est moindre que l'énergie de désorption d’un atome d’hy- 
drogène à la surface métallique. C’est ainsi que l’énergie d’activation 
intervenant dans la décharge des ions hydrogène au contact du mer- 
cure, pour une surtension égale à zéro, se chiffre par environ 
20 kcal/ion-g, alors que l’énergie d’hydratation des ions hydrogène 
est voisine de 250 kcal/ion-g. Néanmoins, l'énergie d’activation inter- 
venant dans la décharge et partant la surtension d'hydrogène doivent 


| 
A1 ; 
| 


D LH HM. 


Fig. 80. Influence de l'énergie (la chaleur) de solvatation de l’ion hydrogène sur 
la variation du potentiel thermodynamique au cours de la réaction 
HL+ + e = H,gs + L 


être fonction de l'énergie de solvatation des ions hydrogène ainsi que 
de l’énergie (ou de la chaleur) d’adsorption des atomes d'hydrogène. 
Si nous nous bornons aux solutions aqueuses, pour lesquelles Ia posi- 
tion de la courbe de gauche reste pratiquement inchangée, Le point 
d'intersection de cette courbe avec la courbe potentielle de droite 
sera situé d'autant plus en bas que la chaleur d’adsorption est plus 
grande. Quand on passe d’un métal ayant une chaleur d’adsorption 
de l’atome d'hydrogène égale à —AGx; à un métal présentant une 
chaleur d’adsorption —AGx (courbe de droite en pointillé), l’énergie 


d'activation diminue d’une quantité u — u”’ qui constitue une cer- 
taine fraction de l’accroissement de l’énergie d’adsorption — (AGx — 
— AGyx) de l'hydrogène. Dès lors, la surtension électrochimique d’hy- 
drogène doit baisser de façon régulière avec l’accroissement du pouvoir 
adsorbant du métal formant électrode par rapport aux atomes d’hydro- 
gène. D'autre part, pour le dégagement d'hydrogène au contact d’un 
métal donné, la valeur de la surtension électrochimique doit dépen- 
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dre de l’état énergétique de l’ion hydrogène en solution. Il faut donc 
s'attendre à une variation de la surtension en cas de changement de 
solvant. On admet généralement que le remplacement d’un solvant, 
au sein duquel l'énergie de solvatation du proton est moins impor- 
tante, par un solvant présentant une énergie de solvatation plus gran- 
de fait augmenter la surtension d'hydrogène (fig. 80) *. 


20.5.1.2. Réaction électrochimique intervenant sur une surface métallique 
occupée par les atomes d’hydrogène adsorbés 


Dans ces cas, le dégagement d'hydrogène s'effectue d’après les 
réactions (20.18) et (20.19) 


H30° + Has +e7 = He + H,0 
et 
H,0 + Haas + € = H, + OH 


la cinétique du processus pouvant être décrite par les équations : 
(16.84) et (16.85) respectivement. Comme il ressort des équations 
de la réaction, simultanément avec le transfert de charge il y a enlè- 
vement de l’atome d'hydrogène adsorbé et son élimination sous for- 
me moléculaire. C’est la raison pour laquelle le type considéré de 
surtension électrochimique d'hydrogène est souvent appelé désorption 
électrochimique. | 

Cette façon de considérer que la désorption électrochimique est 
de nature à déterminer la vitesse du processus global de dégagement 
cathodique d’hydrogène fut formulée pour la première fois par Hey- 
rovskÿ en 1925. Selon Heyrovskÿ, le dégagement électrolytique d’hy- 
drogène se déroule suivant trois stades: 


1: H* + e7 — H 
2. H + e- —H- 
3. H* + H- = H, 


Les deux premiers stades s'effectuent sans encombre, le troisième, 
celui de désorption électrochimique, se déroule lentement. En par- 
tant des conceptions de Heyrovskÿ et en supposant que la concen- 
tration des ions hydrogène au voisinage de la surface de l’électrode 
est reliée à leur concentration volumique par l’isotherme d’adsorption 
de Langmuir, Guérassimenko et Slendyk ont déduit l’expression sui- 


* En réalité, les relations qui ont lieu en l’occurrence sont de beaucoup 
plus complexes. La figure 80 ne traduit que la variation du potentiel d’électrode 
équilibré en fonction de la nature du solvant, mais elle ne permet pas de pré- 
sager l'influence de cette dernière sur la valeur de la surtension. 
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+» 


vante pour le poténtiel cathodique: 


AcÂ+ RT | 
EE TT F- In L; (20.37) 


& — const + À In 
où À et B sont les constantes de l’isotherme de Langmuir. La théorie 
de Heyrovskÿ-Guérassimenko-Slendik, bien qu’elle comporte un 
certain nombre d’hypothèses qui ne sauraient être considérées à 
l'heure actuelle comme suffisamment bien fondées, présente un inté- 
rêt considérable. Elle peut être considérée comme la première tenta- 
tive de faire entrer en ligne de compte l’adsorption des ions hydro- 
gène et l’influence de la composition de la solution (le pH et les 
électrolytes indifférents) sur la valeur de la surtension d'hydrogène. 
Il découle notamment de cette théorie que dans les solutions acides 
contenant en permanence un excès de sel étranger on doit s'attendre 
à un accroissement de 2,3 RT/F de la surtension en cas de dilution 
de dix fois de l’acide. La théorie actuelle-de la décharge lente aboutit 
également à cette conclusion. 

La. théorie de Heyrovskÿ a été développée par la suite d’une façon 
appréciable par Horiuti et coll. (1936). Selon Horiuti, la désorption 
électrochimique de l’hydrogène lors de l’électrolyse des solutions 
d’acides s’effectue de la manière suivante. Le premier stade consiste 
dans la décharge de l’ion hydroxonium et la formation de l’atome 
d'hydrogène adsorbé par le métal H—M: 


H:0* + e7+ M = H—M + H0 (20.38) 


L’atome d'hydrogène adsorbé interagit avec l'ion hydroxonium 
adsorbé pour donner un complexe de transition : 


À 
H—M+H*—H,0— HO M > (20.39) 
H* 


Dans ce complexe, les entités H et H*, disposées de façon symétrique 
par rapport à l’axe de la liaison unissant la molécule d’eau et le mé- 
tal (H,0—M), forment un ion moléculaire HŸ lié à la fois à la sur- 
face du métal et à la molécule d’eau. La liaison avéc le métal est 
assurée par un électron de valence, la liaison avec la molécule d’eau, 
grâce à la charge positive résultante de l’ion. Le complexe de transi- 
tion peut se former sans qu'il y ait lieu un acte de décharge préli- 
minaire ni la formation d’un atome d'hydrogène adsorbé. A cet 
eïtet, il est nécessaire que l’un des deux ions hydrogène adsorbés 
avoisinants gagne un électron. Selon Horiuti, la désorption électro- 
chimique ne doit pas donc s'effectuer nécessairement par l’intermé- 
diaire de la décharge d’un ion hydroxonium sur la surface métallique 
déjà recouverte en partie d’atomes d'hydrogène. 
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L'étape suivante est celle de décharge du complexe de transition 
ainsi formé 


H,0C M Le-=H+HO0+M (20.40) 


ou 


Haas + € = He (20.41) 


puisque le complexe de transition correspond à l’ion hydrogène molé- 
culaire adsorbé. Ce dernier stade comporte, simultanément, le gain 
d'un électron et la rupture des liaisons qui ont existé dans le com- 
plexe, en fournissant de la sorte une molécule d'hydrogène qui, après 
désorption, est éliminée de l'interface électrode-électrolyte. La rup- 
ture des liaisons dans le complexe de transition et le renfermissement 
des liaisons unissant les atomes d'hydrogène impliquent un profond 
réarrangement intramoléculaire et requièrent, de ce fait, une énergie 
d'activation considérable. Il s'ensuit que justement ce stade peut 
être considéré comme le plus lent et déterminant la vitesse de la 
réaction globale de dégagement d'hydrogène. 

La théorie de Horiuti tient compte du degré de recouvrement de la 
surface de l’électrode par les atomes d'hydrogène et ses ions molé- 
culaires, ainsi que du caractère de l'interaction entre les entités adsor- 
bées. Dans le cas le plus simple les équations déduites par Horiuti 
deviennent la formule de Taïel. 


20.5.2. SURTENSION CHIMIQUE (RÉACTIONNEI.LE) INTERVENANT 
DANS LE DÉGAGEMENT D'HYDROGÈNE 


L'hypothèse postulant que la surtension d'hydrogène est déter- 
minée par la vitesse de la réaction 


Has + Has = H 


c.-à-d. qu'elle est conditionnée par le déroulement le plus lent de la 
recombinaison des atomes d’ hydrogène en molécule (désorption 
catalytique), fut énoncée pour la première fois par Taïel en 1905; 
elle a jeté les bases de la première interprétation quantitative de la 
cinétique des phénomènes aux électrodes. 

En cas de recombinaison lente, l’évolution de la réaction de dé- 
gagement d'hydrogène à une vitesse déterminée nécessite la pré- 
sence, sur la surface de métal, d’un excès d’atomes d’ hydrogène par 
rapport aux conditions d'équilibre. S'il y a équilibre, c.-à-d. que la 
valeur du potentiel de l’électrode à hydrogène soit réversible, entre 
tous.les stades de la réaction à l’électrode on voit s'établir des équi- 
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libres individuels 
(H) 


H,0 -H+=f,0 + Has Haas + H20 


(EH) 


En particulier, à une pression partielle déterminée de l'hydrogène 
moléculaire pa, Correspond une concentration superficielle équili- 
brée des atomes d'hydrogène ;cxm. Au lieu de l’équation classique 
de Nernst pour l’électrode réversible à hydrogène 


Cyr+ 


RT 
a A HÉr-5 es 
PH, 


on peut donc écrire l’équation de Nernst modifiée : 


ee + lin (20.42) 
sCH(r) 


dans laquelle, à la place de px,, on a introduit une grandeur .Cxtr) 
qui est en rapport avec la première. La vitesse de recombinaison 
des atomes adsorbés dans les conditions d’équilibre est égale à la 


<— 
vitesse i de Ia réaction inverse, à savoir celle d’adsorption des mo- 
lécules d'hydrogène provenant de la phase gazeuse, avec leur disso- 


— 
ciation simultanée en atomes. Les valeurs des densités de courant i 


= 
et i sont en l'occurrence égales à la densité du courant d’échange, 
rapportée à l’hydrogène, au stade recombinaison-dissociation à. En 
supposant que la vitesse de recombinaison correspond à celle d’une 
réaction bimoléculaire et que la vitesse d’adsorption des molécules 
d'hydrogène (avec dissociation simultanée qui fournit les atomes 
d'hydrogène adsorbés par le métal) est proportionnelle à leur con- 
centration volumique Cx,, on peut écrire 


= ki 0 (20.43) 
et 


= hoc. (20.44) 


Lorsque la réaction se déroule dans le sens cathodique, la vitesse 
du processus, traduite par la grandeur à, égale, par définition, à 

; ES 4 

Le = t— 1, 
peut s’écrire 


— 


Din (20.45) 
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si l’on prend en considération que la vitesse de la réaction inverse 
reste dans ce cas inchangée, étant donné que la concentration de 
l'hydrogène moléculaire dans la phase gazeuse demeure elle aussi 
invariée. Comme il ressort de (20.43) et (20.45), une valeur finie de 


— <— — 
ie, C.-à-d. la différence (positive) entre à et à ou entre à et i?, peut 
être obtenue dans le cas où la concentration superficielle des atomes 
d'hydrogène lors du processus cathodique sera supérieure à la con- 


D] 


centration répondant à l’équilibre 
sCH(i) >: sCH(r)s 


où y eSt la concentration superficielle de l’hydrogène naissant 
pour une densité de courant i. Cette nouvelle valeur de la concen- 
tration des atomes d'hydrogène adsorbés ne correspond pas à la 
pression d'hydrogène moléculaire gazeux, laquelle reste inchangée. 
Il s'ensuit que la recombinaison lente rompt l’équilibre entre l’hy- 
drogène adsorbé et l'hydrogène gazeux. En même temps, la théorie 
de la recombinaison lente postule le maintien de l’équilibre entre 
les atomes d'hydrogène adsorbés et les ions hydrogène. Pour cette 
raison, on considère que la formule de Nernst (20.42) déduite pour 
l’électrode à hydrogène réversible est également valable dans le cas 
de dégagement cathodique d'hydrogène, surtout lorsque l’éloigne- 
ment de l’état d'équilibre n’est pas trop grand. Le potentiel de l’élec- 
trode à hydrogène traversée par le courant électrique peut donc 
s’écrire 


tie (20.46) 


E; — g0’ 
[A + F SCHI(i) , 


alors que la surtension d'hydrogène due à la lenteur de la recombi- 
naison peut être décrite par 


n = Ei—E; + Inn) — RP), ÉHE (20.47) 


sCH(i) F SCH(r) 
L’équation (20.47) a été déduite auparavant comme un cas particu- 
lier de la surtension chimique due au déroulement lent du stade 
purement chimique succédant à l’acte de décharge (v. p. 3859). 
L'équation (20.47) et l'équation (20.43) qui traduit la vitesse 
de recombinaison compte tenu de (20.45) font ressortir l'expression 
suivante pour la surtension d'hydrogène dans le cadre de la théorie 
de la recombinaison lente : 
___RAT ie+ig \1/2 RAT le 
n=— in (et) = 57 im(1+). (20.48) 


Dans le cas où 


+ 1, 
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l’équation (20.48) se réduit à l’équation de Tafel 
n =a+blgi, 


« 


ou 
—9 Br lei et b— 2,8% 


En cas de faibles écarts à l’état d'équilibre, lorsque à, n’est que 


légèrement supérieure à celle du courant d’échange i?, l'expression 


n (1+-) 


peut être approximativement admise, après son développement en 
série, égale à i./i9. Dans ce cas, au lieu de l'é équation (20.48), on peut 
écrire 


RT i : 
1n = —0F = — Ris, (20.49) 


où À, est la résistance due à la polarisation au stade de recombinai- 
son. 

Sous cette forme, la théorie de la recombinaison lente doit être 
considérée comme la première approximation des rapports qui exis- 
tent en réalité. Elle correspond à un cas idéalisé où la surface de la 
cathode est énergétiquement homogène et les forces d’interaction 
entre les atomes d'hydrogène adsorbés sont nulles. Dans les condi- 
tions réelles de dégagement d'hydrogène ces hypothèses peuvent ne 
pas se justifier, ce qui aura des retentissements sur les relations 
entre le potentiel et la densité de courant. 

La théorie de la recombinaison lente a été généralisée dans les 
travaux de Horiuti et coll. (1936-1938), de Kobozev et coll. (1937- 
1946), de Temkine (1941), parmi d’autres. Les données obtenues au 
cours de ces recherches font ressortir que la prise en considération de 
la non-homogénéité de la surface et des forces d'interaction entre 
les atomes adsorbés fait apparaître un facteur 1/6 dans le coefficient 
prélogarithmique de l’équation (20.48). Le facteur B peut être consi- 
déré comme une grandeur caractérisant la nature de l’adsorption des 
atomes d'hydrogène et traduisant le type de l’isotherme d’adsorption. 
Dans le cas le plus simple, il n’est autre que l’exposant dans l’équa- 
tion de l’adsorption de Freundlich 


— kr cb, (20.50) 


où $C et c —les concentrations superficielle et volumique d’une 
espèce de particules donnée respectivement 
kr — la constante de Freundlich égale à la concentration 
| superficielle pour une concentration volumique c —1 
BP — l’exposant qui dépend de la nature du métal et de celle 
des particules en cours d’adsorption (il est compris 
entre zéro et unité). 
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Pour cette raison, lorsqu'il s’agit de métaux capables d’adsorber 
de l'hydrogène en quantités appréciables, les expressions pour les 
<onstantes de Tafel dans le cadre de la théorie de la recombinaison 
lente doivent être écrites comme suit : 


RT : 
et 
RT 
b — — 2,3 2ÈF ; (20.92) 


À la différence de la première variante de la théorie de la recombi- 
naison lente, où le coefficient b était, pour une température donnée, 
une certaine constante identique pour tous les métaux, dans le cas 
considéré il se trouve être fonction de la nature du métal et, suivant 
la valeur de , est susceptible de prendre des valeurs différentes. 
Cette précision n'a cependant aucune répercussion sur la forme de 
l'équation (20.49) qui demeure la même que dans la théorie origi- 
nelle. 

Selon la théorie de la recombinaison lente, la valeur de la surten- 
sion ne doit pas dépendre du pH de la solution [voir équation (20.48)], 
bien qu’une certaine influence du pH, d’ailleurs très peu importante, 


peut être décelée et attribuée au caractère dipolaire de la liaison 
MH. 


20.6. Nature de la surtension d’hydrogène sur différents 
métaux 


Il est possible, en partant des principes généraux de la cinétique 
électrochimique, étendus à une réaction d’électrode donnée, de for- 
muler certaines hypothèses sur le mécanisme le plus probable de 
dégagement d'hydrogène au contact de différents métaux. C’est 
ainsi qu'on a supposé qu'avec l'augmentation de la chaleur d’adsorp- 
tion des atomes d'hydrogène sur le métal formant cathode, la proba- 
bilité d’une décharge lente va décroissant, et celle de la recombinaison 
lente est en hausse. Ce phénomène serait dû à l’influence variée de 
la modification de la chaleur d’adsorption des atomes d’hydrogène 
sur la vitesse de décharge et sur la vitesse de recombinaison. Comme 
il ressort des courbes potentielles (v. fig. 79), l'énergie d'activation 
de la décharge diminue avec l'accroissement de la chaleur d’adsorp- 
tion. Par contre, l’énergie d’activation de la recombinaison augmente 
à mesure que la liaison entre le métal et les atomes d'hydrogène super- 
ficiels devient plus forte, la chaleur d’adsorption étant une caracté- 
ristique quantitative de ce phénomène. D'autre part, l’augmentation 
de la chaleur d’adsorption doit faire augmenter la concentration 
superficielle des atomes d'hydrogène et partant la vitesse de recom- 
binaison, c.-à-d. produire un eïtet inverse. Par suite de la superposi- 
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tion de ces deux effets contraires, la vitesse de recombinaison peut 
décroître ou augmenter avec l'accroissement de la chaleur d’adsorp- 
tion, mais son effet accélérateur doit être toujours moindre qu’en cas 
de la décharge. Bien que les données relatives aux chaleurs d’adsorp- 
tion de l’hydrogène sur les métaux soient peu nombreuses et contra- 
dictoires, elles permettent néanmoins d’affirmer que.sur le mercure, 
le zinc et le cadmium les chaleurs d’adsorption de l’hydrogène sont 
nettement inférieures à celles qui sont observées pour les métaux de 
la mine du platine et les métaux de la triade du fer. Il s'ensuit que 
sur le mercure, par exemple, les conditions sont plus favorables pour 
un déroulement lent de la décharge, et sur le nickel, pour une recom- 
binaison lente. Ces considérations, formulées par Antropov en 
1949, l’ont porté à la conclusion sur l’existence de deux groupes oppo- 
sés de métaux ayant des mécanismes différents de la surtension d’ hy- 
drogène. Dans le premier groupe se classent les métaux de la mine 
du platine et ceux de la triade du fer, possédant un haut pouvoir 
d’adsorption par rapport à l'hydrogène. Sur ces métaux le stade de 
recombinaison doit jouer un rôle décisif dans la cinétique du déga- 
gement cathodique d'hydrogène. Le second groupe comporte le mer- 
cure, le plomb, le cadmium et autres métaux qui n’adsorbent pres- 
que pas d'hydrogène. Sur les métaux du second groupe la cinétique 
du dégagement d'hydrogène est déterminée par le stade de décharge. 
Des points de vue analogues ont été formulés par la suite par d’au- 
tres chercheurs, notamment par Conway et Bockris. 

Si l’on fait appel aux données expérimentales relatives au degré 
de recouvrement de la surface par les atomes d'hydrogène adsorbés, 
on pourra émettre des hypothèses suffisamment bien fondées sur le 
mécanisme par lequel s’effectue l’évacuation des atomes d’hydrogène 
adsorbés. La vitesse de décharge sur les adatomes d'hydrogène (dé- 
sorption électrochimique) dépend de la concentration superficielle 
en atomes d'hydrogène en première puissance, et la vitesse de recom- 
binaison, en deuxième puissance. Pour cette raison, sur les métaux 
à faible pouvoir d’adsorption de l’hydrogène, son élimination de la 
surface doit s'effectuer principalement à la faveur de la désorption 
électrochimique. Par contre, à partir de la surface des métaux pré- 
sentant un haut pouvoir d’ adsorption par rapport aux atomes d’hy- 
drogène, leur évacuation la plus efficace sera celle qui se fait par 
recombinaison catalytique (Froumkine). 

Ces conclusions générales sur la nature de la surtension sur diffé- 
rents métaux sont confirmées, dans leurs grandes lignes, par la con- 
cordance entre les conséquences les plus importantes découlant de la 
théorie de la surtension d'hydrogène et les données expérimentales 
obtenues au cours des recherches expérimentales sur la cinétique 
du dégagement d'hydrogène. C'est ainsi que l’on ne parvient à 
déceler par aucune des méthodes des traces tant soit peu perceptibles 
des atomes d'hydrogène adsorbés sur la surface de mercure dans le 
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domaine des potentiels correspondant au dégagement cathodique 
d'hydrogène. Il s'ensuit que le stade d'évacuation de celui-ci n’est 
pas le stade modérateur. La valeur du coefficient prélogarithmique b 
est voisine de 0,12 pour le mercure. Si l’on prend en considération le 
degré de recouvrement minime de la surface de la cathode de mercure 
par les atomes d'hydrogène adsorbés, on conclut qu’une telle valeur 
de b ne peut être obtenue à partir de la théorie de la recombinaison 
lente. Les données expérimentales relatives à l'influence de la com- 
position de la solution et du pH sur la surtension lors du dégagement 
d'hydrogène au contact du mercure s’accordent le mieux, elles aussi, 
avec l’hypothèse sur le déroulement lent de la décharge sur les por- 
tions libres de la cathode. 

La plupart des électrochimistes partagent actuellement l’idée 
qu’aü contact du mercure le dégagement d'hydrogène s'effectue par 
le mécanisme de Volmer-Heyrovskÿ (une décharge lente suivie d’une 
désorption électrochimique des atomes d'hydrogène). I1 y a lieu ce- 
pendant de noter que selon Kobozev, qui rejette la possibilité d’un 
déroulement lent de la décharge, la surtension d'hydrogène sur le 
mercure est le résultat de l'existence d’une énergie excédentaire 
des atomes d'hydrogène libres émis par la surface de mercure. L’émis- 
sion des atomes d’hydrogène libres constitue, selon Kobozev, le mode 
le plus efficace d'évacuation des atomes d'hydrogène à partir de la 
suriace de tout métal qui adsorbe mal l'hydrogène. Or, les calculs. 
quantitatifs exécutés par Froumkine et coll. ne confirment pas cette: 
hypothèse. Horiuti suppose que les résultats des recherches sur la 
séparation électrolytique des isotopes de l’hydrogène s’accordent le 
mieux avec la conception du dégagement d'hydrogène au contact du 
mercure par le mécanisme de désorption électrochimique, avec un 
gain lent de l’électron par l’ion moléculaire adsorbé H°. 

Avec moins de certitude on peut conclure sur la nature de la ré- 
action se produisant sur les autres métaux du second groupe électro- 
chimique : le plomb, le zinc, le cadmium et le thallium. La plupart 
des données expérimentales (un recouvrement très faible de la sur- 
face par les atomes d'hydrogène, la valeur du coefficient b qui est 
voisine de 0,12, le caractère de l'influence exercée par des additions. 
sur la surtension d'hydrogène, enfin les faibles courants d'échange, 
d'une valeur voisine de celle des courants d'échange sur le mercure) 
témoignent d’un déroulement lent de la décharge suivi d’une désorp- 
tion électrochimique des atomes d'hydrogène. Un accroissement appré- 
ciable de la surtension d'hydrogène, quand on passe d’une surface 
chargée positivement à une surface chargée négativement, est observé: 
sur le plomb, le cadmium et le thallium ; il est dû à un réarrangement 
de la double couche qui a pour conséquence la désorption des anions 
et la cessation de leur effet activant sur la décharge des ions hydro- 
xonium H,0* positivement chargés (v. fig. 75). Si la vitesse de dé- 
gagement d'hydrogène était déterminée non par la décharge mais 
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par un autre stade (la recombinaison par exemple), la modification 
de la structure de la double couche ne pourrait provoquer une telle 
variation de la valeur de la surtension d'hydrogène. 

Parmi les métaux du premier groupe électrochimique, le platine 
est le plus étudié, bien que les données obtenues ne présentent pas 
une bonne reproductibilité en raison de la forte sensibilité du poten- 
tiel d'hydrogène de ce métal aux impuretés. Il n’y a nul doute que 
dans le domaine des potentiels positifs (pas très éloignés du potentiel 
réversible de l’électrode d'hydrogène), de l’hydrogène adsorbé soit 
toujours présent à la surface du platine. Cette conjecture est confir- 
mée par la mesure de la capacité et par d’autres méthodes. Ainsi, on 
peut trouver la quantité de l'hydrogène adsorbé pour chaque valeur 
du potentiel à l’aide des courbes de chargement, c.-à-d. à l’aide des 
courbes représentatives de variation du potentiel d’électrode en fonc- 
tion de l'électricité mise en jeu ou (à intensité du courant cons- 
tante) en fonction du temps. Pour un tel dosage coulométrique de 
l'hydrogène (ou d’un autre corps électrochimiquement actif), il est 
nécessaire que son dégagement (ou sa dissolution) s'effectue avec un 
rendement en courant à 100 %. Toutes les réactions parasites éven- 
tuelles, telles que l’électroréduction ou le dégagement d'oxygène, la 
réduction cathodique ou l’oxydation anodique des corps organiques 
et des autres impuretés, doivent être totalement exclues. On peut 
y parvenir par deux méthodes. Dans la première d'elles, l’intensité 
du courant appliquée à la cellule est tellement grande qu'elle dépas- 
se notablement les courants limites de réduction et d’oxydation des 
impuretés ; leur influence préjudiciable ne se fait donc pas sentir. 
Le chargement de l’électrode est opéré à grande vitesse et la courbe 
de chargement est enregistrée automatiquement, le plus souvent au 
moyen d’un oscillographe. Dans la seconde méthode, on exclut l’in- 
fluence nuisible des impuretés en utilisant une électrode à surface 
très large (Chlyguine), notamment le platine platiné, ou en réalisant 
les expériences avec un volume très faible de la solution (Erchler). 

La courbe de chargement du platine dans une solution acide 
est représentée par la figure 81. Elle comporte des portions 7, Z2et 3 
qui diffèrent l’une de l’autre par leurs angles de pente. La portion J, 
qui débute au potentiel réversible de l’électrode d'hydrogène et se 
situe dans le domaine des potentiels les plus négatifs, correspond 
à l’enlèvement progressif de l'hydrogène adsorbé par la surface de 
l’électrode. Ici le courant amené à l’électrode est dépensé pour le 
chargement de la double couche et pour l’ionisation des atomes d’hy- 
drogène adsorbés. La capacité électrique mesurée par l'inverse de la 
pente de la courbe e-g 
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est élevée en l'occurrence. La portion J est appelée région de la cou- 
che d'hydrogène. Vers le moment de transition à la portion #, l’hydro- 
gène adsorbé se trouve complètement enlevé de la surface de 
l'électrode et le courant n'est dépensé dès lors que pour le 
chargement de la double couche. Pour cette raison, la capacité décroît 
et la portion 2 — région de la double couche ionique — est caractérisée 
par une pente accrue. Avec la transition à la portion & on atteint 
une valeur du potentiel à laquelle la formation d'oxygène est déjà 
possible. Cette portion correspond à la région de la couche d'oxygène 
où le courant est de nouveau dépensé tant pour le chargement de la 
double couche que pour la réaction électrochimique, ce qui a pour 


g(it) 


Fig. 81. Courbe de chargement de l’électrode de platine dans une solution acide 


effet une augmentation .de la capacité (diminution de la pente). La 
réaction précitée sera représentée en l'occurrence par la formation 
anodique d'oxygène. La quantité d'hydrogène (d'oxygène) adsorbé 
peut être calculée, pour chaque valeur du potentiel, à partir des 
courbes de chargement d'après la quantité d’électricité mise en jeu 
pour faire décaler le potentiel du point de transition entre les por- 
tions 2? et Z (ou 2 et 3 respectivement) jusqu’à la valeur choisie de 
celui-ci. . 

Dans le domaine des potentiels situés sur la portion 7 à proximité 
de la portion 2, il. y a possibilité, en cas d’application d’une impul- 
sion de courant cathodique, d’une décharge des ions hydrogène avec 
formation d’atomes d'hydrogène adsorbés. L’apparition de l’hydro- 
gène moléculaire et son dégagement sous la forme de gaz sont exclus, 
car les potentiels sont ici plus positifs que le potentiel d'équilibre 
de l’électrode d'hydrogène dans la solution considérée. 

Si l'on effectue les expériences dans l’atmosphère d’un gaz 
inerte, l’application d’une impulsion de courant anodique ne pro- 


508 PART. VI. CINÉTIQUE DE PHÉNOMÈNES AUX ÉLECTRODES 


voquera qu'un seul processus anodique, celui d’ionisation de l’hydro- 
gène adsorbé avec passage de celui-ci dans la solution. Ainsi donc, ce 
domaine des potentiels correspond uniquement au stade de décharge 
(cas de l'impulsion cathodique) et au stade d’ionisation (cas de l’im- 
pulsion anodique), ce qui permet d'étudier à part la cinétique de 
ce stade, en évitant la superposition de certains effets perturbateurs 
liés aux phénomènes de recombinaison ou de dissociation des molé- 
cules d'hydrogène. L'étude de la relation entre la capacité de la 
double couche et la résistance ohmique (qui est équivalente au freina- 
ge au stade de décharge), d’une part, et la fréquence du courant éta- 
bli dans ce domaine des potentiels, d'autre part, a permis à Doline, 
Erchler et Froumkine de mesurer directement et pour la première 
fois la vitesse de l’acte de décharge. Des mesures parallèles basées 
sur [a polarisation et opérées aux potentiels qui s’écartent légère- 
ment du potentiel d'équilibre, où la surtension manifeste encore une 
dépendance linéaire par rapport à la densité de courant, ont offert 
la possibilité de trouver la vitesse du processus global et de la con- 
fronter avec la vitesse du stade de décharge. Il a été établi que l’acte 
de décharge se déroule à une vitesse finie qui varie en fonction de la 
composition de la solution parallèlement à la variation de vitesse de 
la réaction globale. En même temps, la vitesse de décharge est tou- 
jours supérieure à celle de Ia réaction globale (de 27 fois dans les 
solutions d'acide chlorhydrique et de 11 fois dans les solutions d’hy- 
droxyde de sodium). De cette manière, bien que l’acte de décharge 
se déroule à une vitesse finie, il ne détermine pas la vitesse globale 
de dégagement d'hydrogène au contact du platine lisse et ne repré- 
sente pas le stade modérateur ou lent de ce processus. 

La valeur du coefficient b pour le dégagement d'hydrogène au 
contact du platine se situe aux environs de 0,03, chiffre fourni par 
les mesures les plus précises. Cette valeur témoigne elle aussi contre 
la lenteur du stade purement électrochimique, car le coefficient de 
transport & ne peut être supérieur à l’unité. Pour le dégagement 
d'hydrogène au contact du platine le nombre stœchiométrique w, 
est égal à l’unité. Cette valeur s'accorde bien avec le théorie de la 
recombinaison lente. L'indépendance de la surtension d'hydrogène 
sur le platine par rapport au pH de la solution montre également la 
probabilité plus grande d’un déroulement lent de la recombinaison. 
Enfin, on observe dans le cas du platine un courant limite d’une 
origine autre que la diffusion, ce qui n’est possible qu’à condition 
d’un déroulement lent du stade de recombinaison. 

Cette conclusion est en contradiction apparente avec l’allure de 
la courbe de polarisation obtenue pour le dégagement d'hydrogène 
dans les solutions acides. Comme il ressort de la figure 75, la courbe 
e-lg à pour le platine possède deux portions avec des valeurs différen- 
tes des constantes a et b. Pour la portion inférieure le coefficient b 
est égal à 0,03, et pour la portion supérieure, à 0,12 environ. Toute- 
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fois, à la différence de la courbe pour le plomb, qui présente des ana- 
logies, la brusque variation de surtension ne saurait être attribuée 
ici au rechargement de la surface, car le point de charge zéro du pla- 
tine (pt&x — 0,2 V) est plus positif que le potentiel d'équilibre de 
l’électrode d'hydrogène. On suppose que dans la zone de la branche 
inférieure de la courbe de polarisation ce sont les ions hydroxonium 
qui font office de source d'hydrogène. La décharge de ces ions se fait 
plus facilement que la recombinaison des atomes d'hydrogène. Dans 
la zone de la branche supérieure de la courbe il y a décharge des mo- 
lécules d’eau, qui requiert une énergie d'activation plus grande, et 
l’on voit ici la décharge lente se substituer à la recombinaison lente. 
La transition de la portion inférieure à la portion supérieure est 
observée au moment d'établissement du courant limite pour les ions 
hydroxonium. 

Il découle de ce qui vient d’être dit que la plupart des données 
expérimentales obtenues au cours des recherches sur le processus de 
dégagement cathodique d'hydrogène au contact du platine indi- 
quent le déroulement lent de la recombinaison comme la cause {a 
plus probable de l’apparition d’une surtension. En même temps, on 
est suffisamment bien fondé pour affirmer que lors de l’empoisonne- 
ment du platine (ou en cas d’écarts considérables de son potentiel 
par rapport au potentiel d'équilibre), le mécanisme de dégagement 
électrolytique d'hydrogène est sujet à des variations, de sorte que 
le stade lent sera celui de décharge ou bien de désorption électrochi- 
mique. Etant donné que la surface du platine lisse n’est pas régu- 
lière, on ne saurait non plus exclure une éventuelle différence des 
mécanismes de dégagement d'hydrogène sur les diverses portions de 
surface du platine. S’il s’agit du platine platiné spongieux, tout le 
déplacement du potentiel résultant de l'établissement du courant 
n'est vraisemblablement dû, en raison de l’activité catalytique éle- 
vée du platine platiné, qu’à l’élimination lente de l’hydrogène mo- 
léculaire à partir de la solution entourant l’électrode. 

Le palladium ressemble beaucoup au platine en ce qui concerne 
son comportement lors du dégagement électrochimique d'hydrogène. 
Les données expérimentales relatives aux valeurs des courants d’é- 
change et à la pente b des droites de Tafel indiquent le déroulement 
lent de la recombinaison comme la cause probable de la surtension 
d'hydrogène. Kobozev et Monblanova (1935) ont montré la possibili- 
té du déroulement lent du stade de recombinaison au contact des 
électrodes de palladium. Ils ont employé une mince membrane en 
palladium dont une face, celle de polarisation, était en permanence en 
contact avec la solution et pouvait être polarisée par le courant exté- 
rieur, alors que l’autre face, celle de diffusion, était en contact avec 
la phase gazeuse ou avec la solution (fig. 82). Dès l'établissement du 
courant cathodique sur la face de polarisation de la membrane et le 
déplacement de son potentiel dans le sens négatif, le dégagement 
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d'hydrogène ne se produit d’abord que sur la face de polarisation, 
et ensuite aussi sur la face de diffusion. Simultanément, le potentiel 
de la. face de diffusion devient lui aussi plus négatif. Un tel passage 
de l'hydrogène et un tel transfert du potentiel de la face de polarisa- 
tion à la face de diffusion sont possibles dans le cas où les atomes 
d'hydrogène résultant de la décharge n’ont pas le temps de quitter 
la surface de l’électrode. La concentration de ces atomes se voit aug- 
menter par rapport. à la concentration d'équilibre et l’hydrogène 
commence à pénétrer dans le sein du palladium, en atteignant ainsi 
la face de diffusion de la mem- 
brane. L'apparition de l’hydro- 
gène excédentaire sur la face de 
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diffusion déplace le potentiel de 
cette face dans le sens négatif, 


= HO — — — - ce qui témoigne également du dé- 
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H30 GE Na roulement lent de la recombinai- 

ELO LT ul - son. Si l’on polarise la membra- 

- À ne par un faible courant jusqu’à 

H FE l'établissement d’une valeur cons- 
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faces des courbes différentes de 
chute du potentiel. Sur la face 
de polarisation, on observe im- 
médiatement après l’interruption 
du courant une chute brutale de la 
surtension qui continue ensuite de décroître mais de beaucoup plus 
lentement. Sur la face de diffusion on n'enregistre que cette seconde 
portion, c.-à-d. qu'après l'interruption du courant le potentiel va- 
rie progressivement dans le sens de sa valeur d'équilibre pour une 
solution donnée. La chute brutale de surtension s'explique par la 
lenteur de la décharge et la baisse lente, par l'élimination de l’hy- 
drogène excédentaire. | 

Le mécanisme de dégagement d'hydrogène au contact des mé- 
taux de la triade du fer reste encore plus obscur. Il a été établi que 
lors de la polarisation cathodique une quantité excédentaire de 
l'hydrogène adsorbé s’accumule sur la surface de ces métaux.. C'est 
ce qui ressort notamment des expériences qui ont eu pour objet l'élec- 
trodiffusion de l'hydrogène à travers le fer et ont donné à peu près 
les mêmes résultats que les expériences sur. le palladium. La pente b 


Fig. 82. Schéma illustrant le passage 
de l'hydrogène de la face polarisation 
à la face diffusion de la membrane“ 
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de la droite de Tafel pour les métaux de la triade du fer est voisine 
de 0,12, ce qui témoigne de la lenteur de la décharge. Or, cette même 
valeur de la pente peut être aussi déduite de la théorie de la recom- 
binaison lente pour le recouvrement de la surface par de l'hydrogène 
adsorbé qui est observé sur les métaux de la triade du fer. Pour le 
cas du dégagement d'hydrogène au contact du nickel, il a été établi 
que la surtension dépend du pH. On n’a pas réussi à expliquer la 
nature de cette dépendance ni par la lenteur de la décharge, ni par 
la lenteur de la recombinaison. La probabilité plus grande du dérou- 
lement lent de la recombinaison est étayée par les valeurs des coeffi- 
cients de séparation des isotopes d'hydrogène ainsi que par la ten- 
dance que manifeste le nickel à engendrer un courant limite d’une 
origine autre que la diffusion. Pour les métaux de ce groupe, l’hy- 
pothèse la mieux fondée serait celle des valeurs serrées des constantes 
de vitesse de plusieurs stades, à savoir la décharge, la recombinaison 
et peut-être la désorption électrochimique. Suivant les conditions 
concrètes, le stade le plus lent peut être représenté par n'importe 
lequel des stades énumérés, ce qui aura pour conséquence le déroule- 
ment du dégagement d'hydrogène par le mécanisme correspondant 
qui est l’un des mécanismes envisagés. Il est vraisemblable que dans 
le cas considéré, de même que dans le cas des métaux de la mine du 
platine, la nature de la surtension d'hydrogène peut varier d’une 
portion de la surface cathodique à l’autre. 


CHAPITRE XXI 


CINÉTIQUE DU DÉGAGEMENT ÉLECTROLYTIQUE 
D'OXYGÈNE 


21.1. Caractéristiques générales du processus 


Suivant la composition de la solution soumise à l’électrolyse, le 
dégagement électrolytique d'oxygène peut se produire par des méca- 
nismes différents. Dans l’électrolyse des solutions alcalines, les 
ions oxhydrile constituent la source la plus probable de l’oxygène 
anodique. La réaction globale de formation de l'oxygène qui résulte 
de la décharge de ces ions à l’anode peut être présentée comme suit 


40H- = O, + 2H,0 + 4e- (21.1) 


Dans les solutions acides où la teneur en ions OH- est faible et n’as- 


Sure pas la vitesse nécessaire de la formation d'oxygène à l’anode, 
ce sont les molécules d’eau qui subissent la décharge: 


2H,0 = O, + 4H+ + 4e- (21.2) 


Dans les solutions salines neutres l'oxygène peut se dégager du 
fait de la décharge des ions oxhydrile et des molécules d’eau. Le 
processus qui requiert dans des conditions données une moindre dé- 
pense d'énergie sera prépondérant. Dans les solutions concentrées 
d'acides oxygénés, la réaction de dégagement d’oxygène peut mettre 
directement en jeu, au moins aux densités de courant élevées, les 
anions de l'acide. L'existence de ce mécanisme a été mise en évi- 
dence par Guérovitch et coll. (1957). Au cours de leurs recherches, 
ils ont fait subir l’électrolyse à des solutions concentrées d'acide 
perchlorique et d'acide sulfurique marqués par l’isotope lourd de 
l'oxygène 180. Aux densités de courant élevées, l’oxygène qui se 
dégage au contact du platine contient cet isotope-là. L’échange d’iso- 
topes de l’oxygène entre les anions de l’acide et les molécules d’eau 
étant pratiquement exclu dans la solution, l’apparition de l’isotope 
lourd de l’oxygène dans le gaz qui se dégage doit être attribuée uni- 
quement à la participation des anions à la formation d'oxygène à 
l’'anode. Dans le cas de l’acide sulfurique, elle peut être directe. 
L'oxygène se dégage ici par suite de la décharge des ions sulfate, 
notamment lors de la réaction 


2S07 = 2860, + O: + 4e” (21.3) 
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avec régénération ultérieure des ions SO- 
280; + 2H,0 — 2S07 + 4H* (21.4) 


Lorsqu'il s’agit de la solution d'acide perchlorique, on devra pren- 
dre en considération que les ions perchlorate ne peuvent être sujets à 
la décharge et l'apparition de l’isotope 80 dans la phase gazeuse 
devra être attribuée à d’autres facteurs. Il est possible que l’on. as- 
siste en l’occurrence à un échange d’isotopes entre les anions adsodr- 
bés contenant l'oxygène marqué et les oxydes de platine présents à la 
surface, la décomposition ultérieure de ces oxydes étant responsable 
du dégagement de l'oxygène renfermant de l’isotope lourd. Un mé- 
canisme de ce genre n’est pas exclu non plus lors de l’électrolyse des 
solutions d'acide sulfurique. Dans les deux cas cependant, la réaction 
globale de formation anodique d'oxygène est décrite par l’équa- 
tion (21.2). 

L'oxygène se dégage toujours aux potentiels plus positifs que 
celui de l’électrode à oxygène réversible dans les conditions considé- 
rées. La différence entre le potentiel de l’électrode traversée par le 
courant et le potentiel d'équilibre de l’électrode à oxygène s’iden- 
tifie ici à la polarisation d'activation et s'appelle surtension d’oxy- 
gène : 


Mo = E; — Er. (21.5) 


La surtension d'oxygène sera dans la suite désignée par n sans indice. 


21.2. Données expérimentales sur la surtension d’oxygène 


La formation d'oxygène à l’anode présente un intérêt théorique 
et pratique presque aussi grand que la formation d'hydrogène à la 
cathode. Ces réactions représentent deux aspects du phénomène de 
décomposition électrolytique de l’eau: 


2H,0 = 2H, + O, (21.6) 


La surtension d'oxygène constitue une part importante de la tension 
totale aux bornes de la cellule où se produit l’électrolyse de l’eau et 
influe sur la dépense d'énergie électrique lors de la préparation élec- 
trolytique industrielle de l'hydrogène et de l’oxygène. La réaction 
de formation d'oxygène joue un rôle important dans la quasi-totali- 
té des phénomènes à l’anode intervenant dans l’électrolyse des solu- 
tions aqueuses et en premier lieu dansles réactions d’électro-oxyda- 
tion des corps minéraux et organiques. Toutefois, le mécanisme de 
dégagement anodique d'oxygène n’est pas encore complètement élu- 
cidé. 

L'inexistence de données fiables sur la surtension d'oxygène tient 
à la complexité du phénomène de formation d'oxygène à l’anode et 
à l’impossibilité presque absolue d'éviter. les réactions parasites et 
33—0232 
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secondaires qui viennent se superposer au phénomène. Îl faut tout 
d’abord rappeler qu’une électrode réversible à oxygène est extrè- 
mement difficile à réaliser dans les conditions expérimentales et, 
par conséquent, la grandeur figurant dans l'équation (21.5) n’est 
pas déterminée par voie expérimentale. Elle est généralement cal- 
culée à partir des considérations théoriques. Pour qu’un dégagement 
d'oxygène gazeux à partir des solutions d’acides puisse se produire, il 
est nécessaire que le potentiel de l’anode soit plus positif que le 
potentiel d'équilibre de l’électrode à oxygène (+1,23 V pour ax+—= 
—= { et 25°C) d’une quantité de surtension d'oxygène correspondant 
à une densité de courant donnée. Toutefois, avant qu’une valeur 
aussi élevée du potentiel positif soit atteinte, la plupart des métaux 
deviennent thermodynamiquement instables, si bien qu’au lieu du 
dégagement d'oxygène on assiste au phénomène de leur dissolution 
ou oxydation à l’anode. Dès lors, lorsqu'il s’agit d'étudier la cinéti- 
que du dégagement d'oxygène en milieux acides, on ne peut recourir 
qu'aux métaux de la mine du platine et à l’or (dont les potentiels 
standard sont plus positifs que le potentiel de l’électrode à oxygène), 
ainsi qu'à certains autres métaux protégés contre la dissolution dans 
les acides par des oxydes superficiels stables. En solutions alcalines, 
où le potentiel d'équilibre de l’oxygène est moins positif (à aom- = 
— À et 25 °C il ne s'élève qu’à +0,41 V environ), on utilise aussi 
comme anodes les métaux de la triade du fer, le cadmium et quelques 
autres métaux. [1 a été établi que dans les conditions du dégagement 
d'oxygène la surface de tous les métaux, y compris le platine et l’or, 
se trouve plus ou moins oxydée, aussi l’oxygène se dégage-t-il norma- 
lement non point au contact du métal lui-même mais au contact de 
ses oxydes. 

Il a été trouvé que pour une densité de courant donnée la valeur 
de la surtension d'oxygène varie avec le temps. En règle générale, 
la surtension d'oxygène croît avec le temps, lentement et progressi- 
vement pour tels métaux (fer, platine), par sauts pour tels autres 
(plomb, cuivre). On considère habituellement comme une valeur 
vraie de la surtension celle qui ne change plus. Elle correspond vrai- 
semblablement au dégagement d'oxygène à la surface d’un oxyde 
stable dans un domaine donné des potentiels. Sur les courbes e-lg à 
ou n-lg à obtenues lors du dégagement d’oxygène on observe souvent 
une ou plusieurs inflexions traduisant des modifications subites 
survenues dans la cinétique du phénomène (fig. 83). Sur ces courbes, 
comme sur celles obtenues avec d’autres électrodes, on peut relever 
une ou plusieurs portions où la surtension est une fonction linéaire 
du logarithme de la densité de courant et obéit à l'équation de Tafel : 


n=a+bligi. 


Les valeurs des constantes a et b varient suivant la matière de 
l’électrode, la température, la composition de la solution et la den- 
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sité de courant, ce qui rend difficile la comparaison des métaux en 
ce qui concerne les valeurs de la surtension d'oxygène. La plupart 
des données expérimentales montrent que dans le domaine des den- 
sités de courant moyennes (de l’ordre de 10% A/cm°) les surtensions 
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Fig. 83. Courbes de polarisation pour le dégagement d'oxygène au contact du 
nickel (2) et du plomb (2) 


d'oxygène pour le dégagement d'oxygène à partir des solutions alca- 
lines peuvent être, avec beaucoup de certitude, rangées par ordre 
croissant comme suit : 


Co, Fe, Ni, Cd, Pb, Au, Pt 


L'influence exercée par la matière de l’électrode se manifeste ici 
très nettement. Ainsi, pour une même densité de courant égale à 
1-10 A/cm°, la surtension d'oxygène se voit augmenter de plus de 
0,7 V en cas de remplacement des anodes de cobalt par les anodes 
de platine. Quelques-unes des données montrant la relation entre la 
surtension d'oxygène et la nature du métal sont résumées au Ta- 
bleau 46. 

La dépendance de la surtension d'oxygène par rapport à la com- 
position de la solution et à la température n’a fait l’objet d’une étude 
approfondie que pour un nombre restreint de métaux. Selon Izgary- 
chev et coll. (1953), si la concentration de l'acide sulfurique, égale 
initialement à 36 g/l, est portée à 1759 g/1, il en résultera un accrois- 
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Tableau 46 
Influence exercée par la matière de l’électrode et par 
la composition de la solution sur la surtension .d’oxygène 


Doinaine des densi- b 
Métal Solution t, °C tés du courant, a 

| A/cm2 2,303 
Pt H,S0, 0,005 à 0,05 N | 25 1077 à 1074 S/0RT/F | 0,95 
Pt H,S0, 0,1 N 39 4077 à 1072 2RT/F 1,08 
Pt NaOH 0,1 N 25 RAT/F 
Au H,S0, 0,4à 1,0 N 25 3-10-5 à 10? 8/,RT/F | 0,99 
Au NaOH 0,1 N 25 RTIF 
Pb H,S0, 3,8 N 30 2RT/F 1,10 
Pt, PbO, (œ)| H,SO, 4,4 N 31,8 | 1074 à 2.103 8/,RT/F | 0,72 
Pt, PbO, (B) |! H,S0, 4,4 N 31,8 | 7-1075 à 2.103 2RT/F 4,17 
Ni KOH 7,5 N 25 9: 1076 à 1073 1/2,RT/F | 0,35 
Ni KOH 7,5 N 25 1073 à 52 4072 3RT/F 4,30 
Ni KOH 7,9 N° 29 5.102 à 3.10-1 2RT/F 1,08 
Fe pH 2 5 3-10-6 à 1074 12RT/F | 0,66 


sement considérable de la surtension d'oxygène sur le platine. Ainsi, 
à 20 °C et une densité de courant de 1-10? A/em?, elle s'accroît de 
plus de 1 V. L'élévation de température fait baisser la surtension 
dans tout le domaine de concentration indiqué. Il y a d’ailleurs dé- 
Croissement, non seulement de la constante a, mais aussi de l’incli- 
naison 0. 

Les mesures réalisées par Bowden (1930) sur des solutions diluées 
d'acide sulfurique ont montré que l'élévation de température fait 
baisser la surtension d'oxygène sur le platine aux dépens du décrois- 
sement de la constante a; en revanche, la pente des droites semi- 
logarithmiques s’accentue. Pour une température donnée, la valeur 
.de la pente est fonction de la concentration de l’acide et croît paral- 
lèlement à celle-ci. Pour les solutions concentrées de l'acide sulfuri- 
que, la pente atteint 0,36. 

L'importance de ka surtension d'oxygène est ‘également influen- 
-Cée par la présence dans la solution de cations étrangers et de fluoru- 
res. L'introduction d’additifs fait augmenter la surtension d’oxy- 
gène. Toutefois, au contact de l’or la valeur de la surtension d’oxy- 
.gène ne dépend ni du pH de la solution, ni de l’addition de sels étran- 
ges. 

Aux potentiels voisins du potentiel de la surface non chargée du 
plomb oxydé, la surtension d'oxygène ne varie presque pas avec la 
concentration de l'acide sulfurique: Aux faibles charges positives 
de la surface de l’anode de plomb, on observe une faible baisse de la 
surtension d'oxygène avec l’accroissement de la concentration de 
l'acide ; avec l’augmentation de la charge positive, on observe l'ef- 
fet. contraire. 
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Le comportement des électrodes de nickel lors dü dégagément 
d'oxygène à partir des solutions alcalines dépend pour beaucoup de 
leur degré. d'oxydation. La surtension d'oxygène mesurée sur les 
électrodes de nickel oxydées est décrite par l’équation 


n = a + b, lg i — b, lg [OH], (21.7) 


où, suivant l’état d’oxydation, les coefficients b, et b, peuvent pren- 
dre des valeurs comprises entre 0,027 et 0,088 pour le premier et 
entre 0,046 et 0,086 pour le second. 


21.3. Mécanisme éventuel dé formation d’oxygène à l’anode 


La mise en évidence du mécanisme cinétique de dégagement anodi 
d'oxygène est un problème délicat. Pour mener à bien ce problè- 
il faut, non seulement surmonter des difficultés considérables 
d he expérimental, mais aussi envisager un grand nombre de va- 
riantes théoriquement possibles de déroulement du processus en 
question. La réaction de formation électrolytique de l'oxygène, 
qu’elle.se produise en milieu acide, neutre ou alcalin, met en jet 
quatre électrons et non deux, comme c’est le cas de la réaction de 
dégagement d'hydrogène. Ce facteur est responsable de l’apparition 
de plusieurs stades électrochimiques dont chacun est de nature à 
pouvoir déterminer la vitesse du phénomène anodique dans son en- 
semble. En outre, lorsqu'il s’agit du dégagement d'oxygène, il ne 
faut pas perdre de .vue l’éventualité du déroulement le plus lent dé 
la recombinaison et de la désorption électrochimique. Enfin, étant 
donné que le dégagement d'oxygène se produit normalement au con- 
tact d’une surface de métal dont l’état d’oxydation dépend du poten- 
tiel et de la durée de l’électrolyse, la formation et la décomposition 
des oxydes sont elles aussi susceptibles d’influer sur la cinétique de 
ce phénomène. Foerster (1909) fut le premier à énoncer l'hypothèse 
selon laquelle le dégagement d'oxygène à l’anode s'effectue dans 
tous les cas grâce à la formation d’'oxydes fragiles intermédiaires. La 
conversion de ces derniers en oxydes stables (ou leur passage à l’état 
du métal de départ avec perte simultanée de l’oxygène qui se dégage 
sous forme de gaz) détermine la cinétique de la réaction globale à 
l’électrode. Ainsi donc, de nombreux facteurs sont à l’origine de la 
surtension d'oxygène qui peut être liée au déroulement le plus lent de 
l’un des stades suivants : décharge des ions oxhydrile ou des molécu- 
les d’eau, recombinaison des atomes d'oxygène, désorption électro- 
chimique des radicaux oxhydrile OH, formation et décomposition 
des oxydes intermédiaires fragiles du métal formant électrode. | 
On a suggéTé des schémas cinétiques variés pour lé dégagement 
anodique d'oxygène, -fondés sur telle ou tellé hypothèse sur la natu- 
re éventuelle du stade le plus lent du processus global. Par exemple: 
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Variante I Variante II 


4. 20H- — 20H + 2e- 4. 20H = 20H + 2e- 
2. 20H + 20H — 207 + 2H,0 2. 20H +20H-—207 +2H,0 
3. 207 — 20 + 2er 3. 207 +2M0, —2M0O,.,, + 2e- 
4. 20—0, 4. 2MO0,,,—2M0,;+0, 
Variante III | Variante IV 
4. 40H- + M — 4MOH + 4e- 4. 20H — 20H + 2e 
2. AMOH = 2M0 +2M + 2H,0 2. 20H+20H-—=2H,0; 
3. 2MO—2M+0, 8. 24,03 — O$-+2H,0 
4. 05 —= O; + 2e7 


Toutes ces variantes se rapportent au dégagement d'oxygène en solu- 
tions alcalines, aussi le premier stade de chaque variante consiste-t-il 
dans la décharge des ions oxhydrile. Leur décharge conduit soit aux 
radicaux oxhydrile (variantes I, II et IV), soit à l’oxyde hydraté 
superliciel du métal formant anode (variante III). Les schémas expo- 
sés ci-dessus ne représentent pas toutes les variantes éventuelles 
d'évolution de la réaction de formation d'oxygène à l’anode. Le 
premier stade déjà peut être différent. On peut supposer que la dé- 
charge des ions oxhydrile conduit, non pas aux radicaux oxhydrile 
ou aux oxydes hydratés, mais à l’oxygène atomique ou à un oxyde 
superticiel fragile, conformément aux équations 


20H- = O + H,0 + 2%- (21.8) 
ou 


20H- + MO, = MO, 1 + H,0 + 2e” (21.9) 


Toutefois, bien que les schémas en question manquent d’intégra- 
lité, ils traduisent cependant les stades principaux du dégagement 
électrochimique d'oxygène. Dans la variante I l'oxygène moléculaire 
résulte de la recombinaison de ses atomes résultant de la décharge 
des ions oxygène monovalents O-. Dans la variante IT, il s’obtient 
par décomposition d’un oxyde supérieur fragile MO,:, provenant 
d’un oxyde inférieur stable MO. à la suite de la décharge des ions 
O7 au contact de cet oxyde. La variante III ne prévoit pas l’inter- 
vention dans le phénomène à l’électrode de particules chargées quel- 
conques, sauf les ions oxhydrile. Le dégagement d'oxygène se pro- 
duit ici grâce à l'existence des stades intermédiaires de formation et 
de décomposition des hydroxydes et des oxydes du métal. Dans la 
variante IV la fonction de source directe d'oxygène est remplie par 
ses ions moléculaires Of qui se forment à partir des ions hydratés 
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O°-.2H,0 après la perte d’eau par ces derniers. Ces ions oxygène 
hydratés peuvent être considérés comme des molécules chargées de 
peroxyde d'hydrogène H,0; qui font office de produit intermédiaire 
lors du dégagement anodique d'oxygène. 

N'importe lequel des stades de chacune des quatre variantes 
peut être le plus lent et déterminer ainsi la vitesse globale de réac- 
tion. Pour pouvoir faire un choix entre ces cas théoriquement possi- 
bles et établir les causes effectives de la surtension d'oxygène, il 
faut recourir aux critères découlant de la théorie générale de la ci- 
nétique des phénomènes aux électrodes. A titre d'exemple d’un critè- 
re de ce genre, on peut citer la valeur de la pente des droites semi- 
logarithmiques. Comme il ressort du Tableau 46, l’inclinaison b 
pour le dégagement d'oxygène varie dans des limites très étendues et 
prend, suivant la matière de l’anode et la composition de la solution, 
les valeurs suivantes : 


1 3 3 RT 
Zb, +, b, in, ot 30 [= 2,303). 


Si l’on suppose, par analogie avec le dégagement d'hydrogène, que 
la valeur du coefficient de transport & est voisine de 0,5, le déroule- 
ment le plus lent de la décharge des ions oxhydrile (stades I-1, [II-1, 
IT1-1, IV-1) doit avoir pour conséquence une pente b égale à 2b°, 
Si tout autre stade est le plus lent, la pente sera moins importante. 
Si, par exemple, la réaction est limitée par le stade IV-2, la pente 
doit être égale à 0°, et si le stade le plus lent est III-2 ou 1II-3, la 
pente sera égale à {/,b° et 1/, b° respectivement. 

Les pentes b (v. Tableau 46 et fig. 83) déterminées au cours des 
recherches expérimentales sur le dégagement d’oxygène en solutions 
acides au contact des anodes de plomb et en solutions alcalines au 
contact du nickel coïncident avec la valeur de b égale à 26° (0,12 pour 
la température de chambre). 

On peut supposer dès lors que la cinétique du phénomène dans 
son ensemble est déterminée par la vitesse des stades purement élec- 
trochimiques: la décharge des molécules d’eau en solutions acides 
et la décharge des ions oxhydrile en solutions alcalines. Avec la 
théorie de la décharge lente de Froumkine s’accorde aussi le caractè- 
re de l’influence exercée par la composition de la solution sur la sur- 
tension d'oxygène dans les deux cas envisagés. 

Dans le domaine de faibles densités de courant, le dégagement 
d'oxygène au contact du nickel (v. fig. 83, courbe Z, portion infé- 
rieure) est caractérisé par une pente correspondant à la valeur de b 
égale à b°, valeur qui s’accorde difficilement avec la supposition 
sur le déroulement le plus lent de la décharge des ions oxhydrile. 
Sur cette portion de la courbe de polarisation, la cinétique du phéno- 
mène est déterminée par la vitesse des stades 1-3, II-3 ou par le 
stade d'interaction de l’oxygène naissant lformé d’après l’équation 
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(21.8)] avec l’oxyde de nickel 
O -- Ni,03 = Ni,0, = 2Ni0O, (21.10) 


Pour le dégagement d'oxygène en solution alcaline au contact du 
platine ou de l'or, le stade modérateur le plus probable doit être le 
stade IV-2. 

[1 ne faut cependant pas perdre de vue que toutes ces conclusions 
ont un caractère conjectural. L'importance de la pente b ne saurait 
être considérée comme un critère suffisant pour ün choix définitif du 
mécanisme. En outre, dans un phénomène aussi complexe que le dé:- 
gagement électrochimique d'oxygène, il y a presque toujours possi- 
bilité de déroulement parallèle de plusieurs stades ayant des cons- 
tantes de vitesse proches. Aïnsi, les données expérimentales relati- 
ves au dégagement d'oxygène au contact du plomb s’accordent le 
mieux avec la théorie de la décharge lente, sans toutefois permettre 
d’'écarter l’éventualité du déroulement le plus lent du stade de re- 
combinaison des atomes d'oxygène, ce dont témoignent, première- 
ment, la variation de concentration de l’oxygène atomique sur la sur- 
face de l’électrode de plomb en fonction de la densité de courant et, 
deuxièmement, la variation de la vitesse de diffusion des atomes 
d'oxygène à travers le dioxyde de plomb. Un autre stade parallèle à 
la décharge des ions oxhydrile et au dégagement d'oxygène est celui 
de formation des oxydes dont la composition dépend de la densité 
de courant et du potentiel d’électrode. La création d’une théorie de 
la surtension d'oxygène est donc inconcevable sans que l’on prenne 
en considération les réactions d’oxydation de la surface anodique. 
La formation d’oxydes à l’anode modifie sensiblement la cinétique 
du dégagement d'oxygène et la valeur de la surtension d'oxygène. 
Cette dernière, non seulement varie dans de larges limites quand on. 
passe de la surface propre du métal à la surface oxydée, mais dépend: 
en outre de la nature des oxydes eux-mêmes. Ainsi, les données du 
Tableau, 46 font ressortir que lorsqu'on passe de la variété à la 
variété à« du dioxyde de plomb, la constante de .Tafel a décroît de: 
plus de 0,4 V, alors que la pente b, égale pour la variété PB à 2b°, 
ne s’élève plus qu’à ?/,b°, d’où l’on conclut qu'il y a modification du 
mécanisme de la réaction. Ün résultat analogue a été obtenu au. 
cours des recherches sur le phénomène de dégagement d'oxygène au. 
contact du nickel; on a établi notamment que la surtension augmente 
brutalement lorsque Ni,0, se transforme en Ni,0,. L'apparition 
d’une portion de transition entre la portion inférieure de la courbe Z. 
de la figure 83 et la portion supérieure doit être attribuée à l’accrois- 
sement de la teneur de la couche superficielle en oxyde supérieur de. 
nickel. Ainsi donc, la valeur de la surtension d'oxygène et la ciné-. 
tique du dégagemént d'oxygène sont de nature à varier suivant la: 
composition de l’oxyde superficiel, et pour une même composition. 
chimique de celui-ci elles peuvent varier suivant le rapport entre: 
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diverses variétés cristallochimiques dans cet oxyde. Ce rapport reten- 
tit également sur l’allure des courbes de polarisation. 

L'apparition d'un oxyde à la surface du métal modifie la struc- 
ture de la double couche électrique. Dans ce cas, elle ne saurait plus 
être représentée par le simple modèle de Stern dont on faisait usage 
pour élaborer la théorie de la surtension d'hydrogène. Selon Gôhr 
et. Lange (1958), on devrait ajouter en l'occurrence la chute de po- 
tentiel survenant dans la couche d’oxyde (fig. 84) à la chute de po- 
tentiel survenant dans la région de Helmholtz et dans la région dif- 
fuse de la double couche, chute prise en compte par le modèle de 
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Fig. 84. Répartition probable de la chute de potentiel dans la double couche élec- 
trique entre le métal oxydé et la solution: 

8M-£o — chute de potentiel dans 1a couche métal-oxyde ; 80 Sr, — Chute de potentiel entre 

la surface de l’oxyde et un point à l’intérieur de la solution; gM-£r, — différence de poten- 


tiel totale métal-solution ; £ — chute de potentiel dans la portion diffuse de la double couche; 
IH et LA — épaisseurs de la région de Helmholtz et de la région diffuse de la double couche 


électrique respectivement 


Stern. Le premier terme est souvent négligé, étant donné que les 
oxydes de métaux superficiels qui font l’objet de l’étude sur le dé- 
gagement d'oxygène présentent une conductibilité électronique élevée. 
Un facteur moins négligeable réside en l'occurrence dans le fait que 
la partie Helmholtz de la. double couche commence non point à 
partir de la surface du métal mais à partir de la surface de son oxyde 
qui possède, lui, des propriétés différentes de celles du métal. On 
notera en particulier que l'oxydation du métal déplace dans le 
sens positif le potentiel de la surface non chargée de l’électrode. 
Ainsi, le point de charge zéro du plomb pur se situe à —0,7 V,: 
alors que le point de charge zéro du plomb recouvert de son dioxyde 
se situe aux environs de +1,8 V. L'apparition de la portion hori- 
zontale sur la courbe 2 (v. fig. 83) est vraisemblablement due juste- 
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ment au franchissement du point de charge zéro de Pb, de PbO, et 
à la modification correspondante survenant dans la cinétique de la 
décharge des molécules d’eau. La formation d’oxydes de platine, le 
déplacement du point de charge zéro du platine qui en résulte et, 
par voie de conséquence, le changement de charge surfacique peu- 
vent être également considérés comme une des causes de l’apparition 
d'’inflexions sur les courbes de polarisation, qui traduisent le déga- 
gement d'oxygène au contact du platine. L’éventualité de recharge- 
ment de la surface anodique au cours de la formation des oxydes 
(ou lors du changement de leur composition) doit être prise en consi- 
dération quand on examine les données relatives à l'influence qu’exer- 
€e le pH de la solution, ainsi que l'introduction d’électrolytes et de 
composés tensio-actifs indifférents sur la cinétique du dégagement 
d'oxygène ; on ne saurait en faire abstraction non plus quand on étu- 
die les phénomènes d’oxydation anodique de composés minéraux et 
organiques *. On aurait tort d'essayer d'interpréter ici les données 
expérimentales de la même manière que pour les effets analogues 
O©bservés sur les métaux purs, c.-à-d. en partant uniquement de la 
supposition sur la modification de la structure de la double couche 
sous l’effet de ces substances. Le changement de composition de la 
solution est susceptible d’influer sur la cinétique du dégagement 
d'oxygène et sur la composition et les propriétés des oxydes formés, 
<e qui, à son tour, est de nature à modifier notablement tant la va- 
Jeur de la surtension d'oxygène que la nature de celle-ci. Il paraît 
que l’augmentation de la surtension d’oxygène observée sur les ano- 
des de plomb en fonction de l'accroissement de la concentration de 
l'acide sulfurique doit être attribuée justement à ces effets. Si le 
seul résultat de l'accroissement de la concentration de l’acide sul- 
furique était le réarrangement de la double couche électrique dû à 
une adsorption électrostatique augmentée des ions sulfate, on devrait 
s'attendre à une baisse de surtension, ce qui a été observé en effet 
dans les solutions diluées. L'effet contraire qui consiste dans une 
accentuation de la surtension et qui a été mis en évidence dans les 
solutions plus concentrées de l’acide sulfurique doit être dû à d’au- 
tres facteurs et en premier lieu au changement de composition de la 
couche oxydée superficielle. Il est possible que l’accroissement de 
la concentration de l’acide sulfurique fait augmenter la teneur rela- 
tive en variété 6 du dioxyde de plomb, sur laquelle la surtension 
d'oxygène est plus forte que sur la variété @. 


LA apparition de nouveaux points de charge zéro lors de l'oxydation du 
métal qui va en s’accentuant a comme résultat le fait que pour un même métal 
on peut observer plusieurs domaines d'absorption des composantes ioniques et 
moléculaires de la solution. 


CHAPITRE XXII 


CINÉTIQUE DES RÉACTIONS DE RÉDUCTION ET D'OXYDATION 
ÉLECTROCHIMIQUES 


22.1. Généralités sur les phénomènes d’oxydoréduction 


Les réactions d’oxydation et de réduction électrochimiques englo- 
bent de nombreux phénomènes allant du rechargement ionique le 
plus simple aux transformations complexes qui sont à la base de 
l’électrosynthèse organique. Les phénomènes de réduction et d’oxy- 
dation électrochimiques sont mis à profit pour la préparation indus- 
trielle du peroxyde d'hydrogène, du dioxyde de manganèse, du 
permanganate de potassium, de l’hydrosulfite de sodium, du p-amino- 
phénol, de l’adiponitrile, de l’aldéhyde salicylique et de plusieurs 
autres corps. Ces phénomènes sont à l’origine du fonctionnement de 
la plupart des sources chimiques de courant. 

. La polarisation intervenant dans les phénomènes d'oxydoréduc- 
tion peut être définie comme la différence entre le potentiel de 
l’électrode traversée par le courant et le potentiel d'équilibre 


Nr = RËi— RÊËr. (22.1) 


En procédant à la détermination de la polarisation due à l’oxydoré- 
duction d'après l'équation (22.1), il est nécessaire de tenir compte 
de ce qui suit. 

Dans les phénomènes d’oxydoréduction la surtension de diffu- 
sion est généralement élevée et constitue souvent une fraction consi- 
dérable, sinon essentielle, de tout le déplacement du potentiel de 
l’électrode traversée par le courant. Etant donné que le rôle de la 
surtension de concentration intervenant dans les phénomènes d’ OXY- 
doréduction a déjà été envisagé précédemment, on n'examine ici 
que la surtension chimique et la polarisation d'activation. On sup- 
pose par ailleurs que la surtension de diffusion est soit prise en comp- 
te, soit supprimée. 

Pour de nombreuses réactions d’oxydoréduction (surtout celles 
qui mettent en jeu des composés organiques à structure évoluée), la 
valeur du potentiel d'équilibre ne se prête pas à la mesure directe. À 
la différence du potentiel de l’électrode à oxygène, on ne parvient 
pas non plus à la calculer dans tous les cas. Pour cette raison, pour 
pouvoir caractériser la cinétique des réactions d’oxydoréduction, 
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on recourt fréquemment non point à la valeur de la polarisation mais 
à la valeur directement mesurée du potentiel de l’électrode traversée 
par le courant. 

Tout phénomène de réduction (ou d’oxydation) électrochimique 
intervenant en solution aqueuse est accompagné d’une réaction para- 
site, celle de dégagement soit d'hydrogène, soit d'oxygène. La répar- 
tition du courant entre les deux réactions en compétition dépend de 
la valeur du potentiel correspondant à chacune d'elles pour une 
densité de courant donnée. Aussi, en dehors de la valeur de la pola- 
risation, utilise-t-on également, pour caractériser un phénomène 
d’oxydoréduction, la valeur de ce qu’on appelle dépolarisation Aer . 
Cette dernière n’est autre que la différence entre le potentiel de l’oxy- 
doréduction considérée et le potentiel du dégagement d'hydrogène 
(d'oxygène) dans des conditions comparables et pour une même 
densité de courant | | 

Aer = RE — HE (22.2) 
ou : 
ÂoEr — REi — O4. (22.5) 


La notion de dépolarisation a d’abord été introduite du fait que 
l’électroréduction était considérée comme étant impossible sans l’in- 
tervention de l'hydrogène actif, tout comme l’électro- oxydation 
était inconcevable sans la participation de l’oxygène actif. Le passa- 
ge à l’état combiné de ces formes actives d’ hydrogène ou d'oxygène 
avec formation du composé correspondant devait, si l’on admettait le 
mécanisme en question, diminuer inévitablement la valeur absolue 
du potentiel, c.-à-d. provoquer.une dépolarisation. Les corps suscep- 
tibles d'entrer en combinaison avec l’hydrogène (ou l'oxygène) ont 
été appelés dépolarisants. Ce point de vue sur la nature des phénomè- 
nes d’oxydoréduction a vieilli et il est déjà abandonné par la majori- 
té des chercheurs, alors que le terme de dépolarisation a perdu son 
sens primitif. A l'heure actuelle, on connaît des réactions de réduc- 
tion et d’oxydation intervenant aux potentiels plus hauts que les 
potentiels du dégagement d'hydrogène (ou d'oxygène), c.-à-d. que 
la valeur de la « dépolarisation » peut être aussi bien positive que 
négative. La réaction | 


2RCOO- = R—R + 2CO, + 2e- 


est un exemple des phénomènes de ce genre. Ici l'oxydation anodique 
des anions des acides carboxyliques conduit aux produits de dimé- 
risation. Ces réactions furent découvertes dès le milieu du siècle der- 
nier, elles sont à la base de la synthèse de Kolbe. Elles permettent 
d’ obtenir des molécules organiques complexes d’une structure impo- 
sée, en procédant par électrolyse des solutions contenant les sels des 
acides carboxyliques correspondants. Dans la majorité des cas la 
synthèse de Kolbe s’opère à des potentiels plus positifs que le poten- 
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tiel du dégagément d'oxygène au contact d’une électrode donnée: 
La transition de la réaction de dégagement d'oxygène à la réaction 
d’électro-oxydation du composé organique n'est donc pas accom- 
pagnée en l’occurrence d’une baisse mais d’une augmentation du 
potentiel d'électrode, si bien que l'effet de dépolarisation est ici 
inexistant. | 

Il arrive souvent qu'au cours de l’oxydation (ou la réduction) 
électrolytique un rôle important revient également, les phénomènes 
à l'interface électrode-électrolyte mis à part, aux transformations 
chimiques se produisant au sein de l’électrolyte.. Par conséquent, il 
faut dans ce cas tenir compte également du volume de l’électrolyte. 
Pour cette raison, on introduit, outre la densité de courant i, une 
caractéristique nouvelle du déroulement des phénomènes d’oxydoré- 
duction, la densité de courant volumique désignée par j, qui représente 
l'intensité du courant rapportée à l'unité de volume (généralement 
à 1 1) de la solution. 


22.2. Données expérimentales relatives à la cinétique 
des réactions de réduction et d’oxydation électrochimiques 


Pour établir la relation entre la valeur de la polarisation d'oxy- 
doréduction et les conditions de l’électrolyse, on a étudié un grand 
nombre de corps minéraux et organiques. On a étudié la polarisation 
intervenant dans le rechargement des ions fer, manganèse, thallium, 
cérium, vanadium, étain, or, platine, titane, tungstène, molybdène, 
des ions complexes donnés par le fer, tels Fe(CN) 6, Fe(CN) ëê- par le 
manganèse, tels Mn(CN)é-, Mn(CN)£, MnO°-, MnO;, et certains 
autres métaux. On a étudié la polarisation intervenant dans l’oxyda- 
tion et la réduction des quinones et des hydroquinones, des composés 
nitrés, des cétones et des aldéhydes, des composés organiques insa- 
turés, etc. 


22,2,. RELATION ENTRE LA POLARISATION ET LES PROPRIÉTÉS 
DES CORPS INTERVENANT DANS LES RÉACTIONS DE RÉDUCTION 
ET D'OXYDATION ÉLECTROCHIMIQUES 


La polarisation d’électrode intervenant dans l’oxydoréduction est 
d'autant plus élevée que les changements qui s’opèrent dans la struc- 
ture et la composition des particules sont plus considérables au 
cours de la réaction de réduction (ou d’oxydation). Ainsi, dans les 
réactions de rechargement . 


Fest Le” — Fe?* 
Fe(CN)$ +e-=Fe(CN)f 
.MnOï + e7 == Mn0OŸ 
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où les changements survenus se ramènent au gain ou à la perte d’un 
seul électron, la polarisation d'activation est infime. La valeur en 
sera, dans des conditions comparables, plus grande si la réaction 
met en jeu deux électrons. Par exemple: 


TI + 2e = TI 
Sn#* + 2e" = Sn?* 


Si une réaction d'oxydoréduction, non seulement donne lieu à un 
changement du nombre de charges des particules réagissantes, mais 
encore fait varier leur composition, on observera une nouvelle accen- 
tuation de la polarisation d'activation. À titre d'exemples des phé- 
nomènes de ce genre, on peut citer le rechargement des ions cérium 
et vanadium 


CeO2* -L 2H* + e- = Ce* + H,0 
VO; + 4H*-+ e- — VO? + 2H,0 


et l'électroréduction du nitrobenzène 
CH;NO, + 6H * + 6e — CH;NEH, + 2H,0 


et de l’acétone 


CH,COCH, + 2H+ + 2e- = CH.CHOHCH, 


et de nombreuses autres encore. 

La facilité avec laquelle se réduit le groupement actif entrant 
dans la composition du composé organique (la fonction carboxyle ou 
nitryle par exemple) dépend de la nature des substituants introduits 
dans la molécule originelle. La réduction donne lieu à une polarisa- 
tion plus faible si l’on incorpore des substituants électronégatifs du 
type oxhydrile ou chlore. Elle devient plus difficile si l’on introduit 
des groupements électropositifs tels que le groupe méthyle (règle 
d’électronégativité de Shikata et Tachi, 1932). 

L’allure de la réduction est influencée, non seulement par la 
nature du substituant, mais aussi par sa position dans la molécule à 
réduire. Ainsi, le déplacement maximal du potentiel de réduction: 
des composés nitrés dans le sens positif a été établi dans le cas d’in- 
corporation d’un seul et même substituant en position ortho. Toutes 
ces données relatives à l'influence exercée par la structure sur le 
phénomène de réduction se rapportent aux électrodes de mercure, 
elles ont été obtenues par voie polarographique. Avec la mise en 
œuvre d’une électrode à goutte de mercure, l’électroréduction des 
corps organiques se voit normalement facilitée au fur et à mesure 
de l’accroissement de leurs moments dipolaires. 
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222.2. INFLUENCE EXERCÉE PAR LA MATIÈRE DE L’ÉLECTRODE 
ET SON POTENTIEL SUR LES PHÉNOMÈNES DE RÉDUCTION 
. ET D'OXYDATION ÉLECTROCHIMIQUES 


La nature de l’électrode, de même que le degré de développement. 
de sa surface, jouent un rôle important dans la cinétique des phéno- 
mènes de réduction et d’oxydation électrochimiques. Cette influence 
se manifeste particulièrement dans le cas des réactions d’oxydoré- 
duction complexes. On a établi notamment que la réduction de l’a- 
cide nitrique au contact du cuivre spongieux fournit presque exclu- 
sivement de l’ammoniac, alors qu’au contact du plomb amalgamé- 
elle donne essentiellement de l’hydroxylamine. À une densité de 
courant égale à 0,24 A/cm°, sur une cathode de cuivre il y a absorp- 
tion de 98,5% de courant pour la formation d’ammoniac et de 1,5 % 
seulement pour la formation d'hydroxylamine. Or, avec le plomb: 
amalgamé le rendement en courant pour l’ammoniac ne s'élève qu’à 
30 % et celui pour l’hydroxylamine est de 70 %. Un autre exemple de: 
l'influence exercée par la matière de l’électrode sur l’électroréduction 
est donné par la réduction de l’acétone. Cette réaction fournit deux 
produits finals principaux: l'alcool isopropylique CH,CHOHCH.. 
et le pinacol (CH;COHCH;).. 

Pendant l’électrolyse d'une solution d'’acétone dans l’acide 
sulfurique, la réduction s'effectue à un potentiel d'environ —0,8 V 
calculé dans l'échelle d'hydrogène, le rendement en courant maxi- 
mal pour le pinacol étant observé au contact du plomb et du zinc, 
alors qu’au contact du cuivre et du nickel la presque totalité du 
courant est absorbée par la formation de l'alcool isopropylique. 

L'influence qu’exerce la matière de l’électrode est parfois attri- 
buée entièrement à la surtension d'hydrogène sur cette matière. 
En effet, au contact des métaux à haute surtension d'hydrogène, les 
réactions de réduction ont souvent un taux de conversion plus grand. 
En outre, sur les électrodes de ce genre on atteint plus facilement les 
potentiels auxquels se produit la réduction des composés difficile- 
ment réductibles. Toutefois, on n’observe en général aucune relation 
directe entre la valeur de la surtension d'hydrogène sur la matière 
de l’électrode (ou la valeur du potentiel de cathode) et son activité 
par rapport aux réactions d’électroréduction. Il y a plus: on a trouvé 
que certains composés se réduisent mieux aux cathodes à basse surten- 
sion et moins bien ou même ne se réduisent point du tout aux métaux 
à haute surtension d'hydrogène. Cette électroréduction sélective: 
des composés organiques est un phénomène répandu (Antropov, 
1951). Le Tableau 47 donne des exemples d’électroréduction sélecti- 
ve. Aux cathodes à basse surtension, celles de platine et de nickel 
(surtout sous forme de noir ou d’éponge), la réduction intéresse es- 
sentiellement les liaisons insaturées isolées dans les composés orga- 
niques de la série aliphatique et les doubles liaisons dans le noyau 
benzénique. En même temps, ces. liaisons ne subissent pratiquement 
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Tableau 47 


Réduction sélective des composés organiques 


Composé 


Acétaldéhyde 
Acétylène 
Acétone 


Benzaldéhyde 


Acide benzoïque 


Acide benzoïque 


Vinylacétylène 
Acide oléique 


Aldéhyde salicylique 


Acide phénylacétique 


Acide phénylacétique 


Phénol 


Acide oxalique 


aux cathodes variées 


Groupement 
. réductible 


Efficacité de la 
réduction 


Pt, Ni | Hg, Pb 


+ + 


Principaux produits 
de réduction 


Alcool éthylique 
Ethylène, éthane 


Alcool isopropylique, 
pinacol | 


Alcool benzylique 


Benzaldéhyde, alcool 
benzylique 


Acide cyclohexanique 


Butadiène 
Acide stéarique 


Alcool salicylique 


Aldéhyde phénylacé- 
tique :. 


Acide cyclohexanacé- 
tique 


Cyclohexanol 


Acide  glyoxylique, 
acide glycolique 
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pas d’hydrogénation aux cathodes présentant une haute surtension 
d'hydrogène, telles que celles de mercure ou de plomb. En revanche, 
les groupements polaires, telles les fonctions carbonyle et carboxyle, 
se réduisent aux cathodes à haute surtension d'hydrogène et restent 
intacts aux cathodes à basse surtension. Sauf exception : Les fonctions 
nitryles et nitrosyles ainsi que les doubles et triples liaisons conju- 
guées sont susceptibles de se réduire pratiquement à toute cathode. 

La variation du potentiel d’électrode au cours de l’électrolyse 
influe sur l’évolution de l’électroréduction. À mesure du déplace- 
ment du potentiel de la cathode dans le sens négatif, il atteint une 


Ê10 Ÿ A:crr2 
3 


0 5 -05 -08 -11 -14 17 -21 élénc).V 


Fig. 85. Courbe de réduction électrochimique des ions persulfate au contact d’une 
électrode amalgamée tournante (cx,s.08 = 14-103 Éq-g/l1; la vitesse de rota- 


tion de l'électrode est de 3,8 tr/s) 


valeur à laquelle la réaction de réduction * devient possible. Toute 
nouvelle croissance de la valeur négative du potentiel fait augmen- 
ter la vitesse de la réaction de réduction. Aux potentiels suftisam- 
ment négatifs la vitesse de réduction décroît et la densité de courant 
qui lui correspond baisse. Cette relation se manifeste avec le plus 
de netteté dans le cas de la réduction des anions, notamment lors de 
la réduction des ions persulfate (fig. 85). 

La baisse de la vitesse de réduction est d'autant plus considé- 
rable que la concentration de l’électrolyte indifférent est plus faible ; 
le décroissement du courant débute au voisinage du point de charge 


* La réduction de certains composés, notamment de ceux qui renferment 
une fonction nitryle, débute dès un potentiel qui ne diffère pratiquement pas de 
la valeur du potentiel mixte s’établissant en présence de ce composé sans inter- 
vention du courant extérieur. 


34—0252 
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zéro du mercure. Si l’on utilise, au lieu du”mercure, les électrodes 
en d’autres matières (celles de platine, de cuivre, de plomb ou de 
cadmium), les courbes présentent une allure analogue, la chute du 
courant étant normalement observée à une valeur du potentiel proche 
du point de charge zéro du métal correspondant. L'existence des 
effets de ce genre a été mise en évidence également pour l’électro- 
réduction des corps moléculaires et des gros cations. 


22.2.8, INFLUENCE EXERCÉE PAR LA COMPOSITION DE LA SOLUTION 
SUR LA CINÉTIQUE DES RÉACTIONS:'DE RÉDUCTION ET,D’OXYDATION 
ÉLECTROLYTIQUES 


Pour une valeur donnée du potentiel d’électrode, la vitesse de 
réduction (ou d’oxydation) électrolytique croît normalement avec 
l'augmentation de concentration des particules soumises à la déchar- 
ge. C'est ce qui ressort 
notamment de la figure 86 
qui représente les données 
relatives à l’électroréduc- 
tion des ions manganèse tri- 
valents en ions divalents. 
Toutefois, une relation aus- 
si simple n’est pas observée 
dans tous les cas. Dans les 
équations cinétiques l'décri- 
vant les réactions d’élec- 
troréduction (ou d’électro- 
oxydation), les concentra- 
tions des corps de départ 
peuvent figurer avec des 
puissances supérieures à 
l'unité, égales à zéro ou 
fractionnaires. Un des exem- 
ples de ce genre a été 
donné p. 439 où l’on envi- 
_ÿ 5 = =3 —— , sageait la réduction de l’iode 

‘8 dissous en iodure. Dans les 


Fig. 86. Courbes potentiel-densité de cou- équations décrivant la ciné- 
rant pour l’électroréduction des ions Mn$+ tique de l’électroréductiôn 


au contact de la cathode de platine: des composés organiques 
1— 0,0001 mole/l de Mn+; 2 — 0,01 ue d ] . h 
Mn®+: —O— — 0,001 mole/t de Mn?+ eur concentration volumi- 
—@— — 0,01 mole/l de Mn que entre normalement avec 


un exposant fractionnaire. 

Le caractère de la relation entre la vitesse d’une réaction d’oxy- 
doréduction électrochimique et le pH de la solution est influencé 
par la nature des corps qui participent à cette réaction, ainsi que par 
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la matière de l’électrode à laquelle elle a lieu. À constance de poten- 
tiel, la vitesse d’électroréduction de l’oxygène ne dépend pas du 
pH de la solution si l’on utilise les électrodes de mercure, d’argent 
et d’or. La vitesse de cette même réaction réalisée aux électrodes de 
platine ou de palladium se voit augmenter avec le décroissement du 
pH. S'il s’agit de l’électroréduction des composés organiques, le 
pH de la solution peut dans certains cas influer, non seulement sur la 
vitesse de réaction, mais aussi sur la nature des produits qui en rè- 
sultent. La cinétique des phénomènes d’oxydoréduction est influen- 
cée par la présence en solution de corps étrangers du type ionique et 
moléculaire. On a établi que la vitesse de réduction des anions croît 
en présence de cations polyvalents. La relation entre la vitesse des 
réactions d'oxydoréduction et la nature du solvant est mal connue. 


1 n’en reste pas moins que les données disponibles témoignent de 
son existence. 


22.3. Théorie des phénomènes de réduction et d’oxydation 
électrochimiques 


La réaction d’électroréduction (ou d’électro-oxydation) comporte 
en général les étapes suivantes. 

19 Transport des particules réagissantes vers l'interface électrode- 
électrolyte. 

29 Adsorption des particules par la surface de l’électrode (ou leur 
contact avec la surface de l'électrode) avec leur passage simultané 
(ou préalable) à l’état apte à la réaction. 

3° Acte de réduction ou d’oxydation. 

40 Désorption des particules formées qui quittent la surface de 
l’électrode avec leur transformation simultanée (ou ultérieure) en 
produits finals de la réaction. 

0° Eloignement des produits de la réaction à partir de l’interface 
électrode-électrolyte. 

L'étape la plus importante est l'acte de réduction (ou d’oxyda- 
tion) qui détermine la spécificité des réactions d’oxydoréduction. 


“22.34. VOIES ÉVENTUELLES DE DÉROULEMENI DE L’ACTE 
D'ÉLECTRORÉDUCTION 


L'évolution des réactions d’électroréduction en milieu aqueux 
et, probablement, dans les solvants protolytiques est liée au méca- 
nisme de dégagement d'hydrogène au contact d’une électrode don- 
née. Suivant la nature du métal formant électrode et les caractères 


des particules à réduire, la vitesse d’électroréduction est déterminée 
par un des stades suivants. 


19 Gain d'électrons. 
29 Addition des atomes d'hydrogène absorbés. 
44% 
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3° Addition des ions hydrogène activés au cours de la décharge. 

Vu ce qui vient d’être dit, on peut parler de trois agents réduc- 
teurs qui diffèrent de par leur nature : électrons, atomes d'hydrogène 
et ions hydrogène. 


22.3.1.1. Gain d'électrons en tant que stade déterminant la cinétique 
de l’électroréduction 


Le cas indiqué par le titre est conforme à la théorie de la déchar- 
ge lente et se produit vraisemblablement au contact de n'importe 
quelle électrode. L'acte de décharge comportant le gain d’un ou de 
deux électrons représente de façon exhaustive la réaction électro- 
chimique globale. A titre d'exemples, on peut citer, entre autres, les 
réactions de rechargement ionique 


Mn +e- — Mn°* 
Fes Le” = Fe2* 
TI + 2e = TI* 
MnO; + e7 = Mn0Ÿ 
Ce même stade peut être aussi déterminant dans le cas des phéno- 
“mèênes d’'électroréduction plus complexes. Aïnsi, on considère que 
l'électroréduction de la quinone en hydroquinone s'effectue gra- 


duéllement 
CsH:02 + e — CH,0; 


CH,0; + H* = CsH,0:H 
CH,0,H + e — CH,0,H7 
CsH,0,H + H° = CH,(OH}) 


et comporte le gain d’un électron au cours de la première et de la 
troisième étape avec formation intermédiaire de semi-quinones. Se- 
lon d’autres hypothèses, le phénomène en question se fait d’après 
le schéma 

CsH,02 + 267 — C;H,07 


CéH,07 + 2H° = CH, (0H); 


qui prévoit une addition simultanée de deux électrons. Toutefois, 
dans les deux cas, en se fondant sur le caractère des relations cinéti- 
ques, on considère comme un stade modérateur celui de gain des 
électrons (un ou deux). Si la vitesse d’électroréduction (ou d’électro- 
oxydation) est déterminée par le stade de gain (ou de perte) d’élec- 
trons, la cinétique en peut être décrite par les équations (16.67) et 
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(16.68) 
DS (az—21)FE ee _ azFe _ (1—a)zFe 
imi—i—zfe ART  (kcoxe PT —kcge ET  ), 
FT (az—2,)F6 _ azFn __G-a)zFn 
imi—i=ûe RT (e RT _e RT 


ou bien, dans le cas d’un éloignement suffisant de l'équilibre, par 
les équations (16.65) et (16.66): 
Le (az—21)FC., __ azFE 
iumi=zhe ET kece 8, 
(az—z1)FC (1—-a)zFe 
l—=i=2#Fe RT kcpe AT, 


Pour élucider la nature des particules Ox qui sont directement sou- 
mises à la réduction, ou des particules R intervenant dans l'acte 
d’oxydation, dont les concentrations entrent dans les équations 
cinétiques, on recourt habituellement aux données relatives aux 
Po des réactions électrochimiques, déterminés d’après l'équation 
16.115) : 


(=) — 
ôlnecj/ce,T,P,e 7 
ou 


(28: 


re T: MERE. (224) 


Un exemple intéressant d'utilisation de ces équations pour la mise 
en évidence du mécanisme d’oxydoréduction est donné par les réac- 
tions de réduction cathodique des ions manganèse trivalents et 
tétravalents : 


Mn5* + e- — Mn°* (22.5) 
et 
Mn“t Le — Mn (22.6) 


Quelques-unes des données relatives à la première des réactions 
indiquées sont représentées par la figure 86. Les courbes Z et 2 com- 
portent des portions de Tafel pour lesquelles est valable l’équation 
(16.65) : 


(az—2,)F6., _ œ2Fe 
i—2Fe PT kcoxe AT. (22.7) 
Pour & = 0, cette équation peut être mise sous la forme de * 
a _.@zFe 
i=2Fkcoxes PT (22.8) 


* Il ressort des équations (22.8) et (22.9) que dans les cas où la réduction 
s'effectue par le mécanisme électronique, la vitesse de la réaction cathodique et 
la valeur du potentiel d’électrode ne dépendent pas du pH de la solution. 
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ou, après la prise du logarithme et la résolution par rapport à e, 


e=blezFk+blgcox—blgi. (22.9) 


Si, dans la région de Tafel et pour & — const, on détermine (comme 
on peut le voir dans la figure 86) les valeurs de 1g à correspondant 
à deux concentrations en ions Mn°*, l’une d'elles étant dix fois 
supérieure à l’autre, on trouvera que 


0 Ig i je A lg i 


as = (RS (RE) 
9 1g Crns+ CMn?+, T, P,e À 18 cmns+ CMn?+, T, P,e 


+ —1, (22.10) 
c.-à-d. que l’ordre électrochimique cathodique de la réaction (22.5), 
rapporté aux ions Mn**, est égal à l'unité. La variation de la concen- 
tration des ions Mn?*, la teneur en Mn°* demeurant constante, n'in- 
Îlue pas sur la vitesse de réaction pour un potentiel donné, autre- 
ment dit 


PMn2+(c) — 0. (22.11) 


Des calculs similaires, exécutés à partir des données fournies par 
les mesures de la polarisation au cours de la réaction (22.6) 


Mn#* + ee — Mn 
ont montré que 
PMnat(c) = 0. 


En même temps, la vitesse de la réaction (22.6) croît avec l’aug- 
mentation de concentration des ions Mn**. Un tel résultat qui, de 
premier abord, paraît paradoxal peut être expliqué si l’on suppose 
que la réaction (22.6) s'effectue en réalité en deux stades: 


Mn°* +e- = Mn* 
Mn°* + Mn“ — 2Mn°* 


Les particules à réduire sont ici représentées par les ions Mn*, 
le gain d’électron par lesquels détermine la cinétique de la réaction 
dans son ensemble. La disproportionnation ultérieure se déroule par 


ailleurs à une vitesse plus grande que l’acte de décharge des ions 
manganèse. 


22.3.1.2. Addition des atomes d'hydrogène adsorbés en tant que stade 
déterminant la cinétique de l’électroréduction 


Dans une autre variante, la vitesse d’électroréduction est déter- 
minée par l'addition des atomes d'hydrogène adsorbés aux parti- 


cules à réduire. Le premier stade est dans ce cas représenté par la 
décharge des ions hydrogène conduisant aux atomes d'hydrogène 
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adsorbés 
H30* + ee = H,4s <— H0 (22.13) 
et le deuxième stade, par leur interaction avec le corps à réduire 
Haas + Ox = OxH (22.14) 


Ce dernier stade détermine la vitesse de la réaction dans son 
ensemble. Pour la réalisation de ce stade, il est nécessaire que, 
premièrement, la décharge des ions hydrogène se déroule sans encom- 
bre (ou du moins plus facilement que la décharge des particules en 
cours de réduction) et, deuxièmement, que l'addition de l’atome 
d'hydrogène à la particule Ox se fasse avec des empêchements moin- 
dres que la recombinaison de deux atomes d'hydrogène. Ces condi- 
tions doivent être remplies le plus facilement avec les métaux de la 
mine du platine et ceux de la triade du fer, ainsi qu'avec les autres 
métaux au contact desquels la recombinaison des atomes d'hydro- 
gène soit représente le stade le plus lent, soit s'effectue à faible vi- 
tesse. L’accumulation des atomes d'hydrogène à la surface de ces 
métaux au cours de leur polarisation cathodique favorise le déroule- 
ment rapide de la réaction d'hydrogénation. Avec un tel mécanisme, 
la réduction électrochimique devient semblable à l’hydrogénation 
catalytique, à cette différence près que les atomes d'hydrogène sont 
fournis dans le premier cas par le courant, et dans le second cas, par 
la dissociation de l'hydrogène moléculaire à la surface du catalyseur. 
Conformément à l'équation de la réaction (22.14), on peut écrire 
l'expression suivante pour la densité du courant entretenant la 
réaction de réduction: 


i— k, sCoxCH. (22.15) 


Dans le cas d’un recouvrement considérable de la surface de l’élec- 
trode par de l'hydrogène, il est nécessaire de prendre en compte la 
différence entre la concentration superficielle et la concentration 
volumique de celui-ci. En supposant que l’équation de l’adsorption 
de Freundlich 


Cu = rh 
est ici valable, où 0 << 8 < 1, on peut écrire, au lieu de (22.15), 
i— ki Coxc x, (22.16) 


où = kikp. 


La substitution de la valeur de la concentration des atomes d’hy- 
drogène, tirée de cette dernière équation, dans la formule de Nernst 


D] 


pour l’électrode à hydrogène donne 
RT 


T 
e— const +“ In Cut + BF 


In Cox — Fr ini. (22.17) 
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L'application de l'équation thermodynamique du potentiel d’élec- 
trode, par laquelle on décrit généralement l’état d'équilibre, est ici 
justifiée, étant donné que l’on a formulé l’hypothèse sur l’inexisten- 
ce du retard au stade de décharge. Cette hypothèse équivaut à l’ad- 
mission que l'équilibre entre les ions hydrogène et les atomes d’hy- 
drogène continue à se maintenir lors de la circulation du courant 
cathodique. L’équation (22.17) fait ressortir que lorsque la fonction 
de l’agent d'hydrogénation est remplie par les atomes d'hydrogène, 
la relation entre le potentiel de l’électrode traversée par le courant 
et le potentiel de l’électrode réversible à hydrogène, d’une part, et la 
concentration des ions hydrogène, d’autre part, obéit à une même 
loi. Les métaux au contact desquels l’électroréduction peut s’effec- 
tuer à l’aide des atomes d'hydrogène adsorbés se classent parmi les 
métaux du premier groupe électrochimique. | 


22.3.1.3. Addition des ions hydrogène activés en tant que stade 
déterminant la cinétique de l’électroréduction 


Le troisième mode éventuel d'évolution de l’électroréduction 
correspond au cas où la vitesse de la réaction dans son ensemble est 
déterminée par l'interaction entre les ions hydrogène présents dans 


+ 


la double couche électrique et les particules à réduire 
H,0* + Ox = OxH* + H,0 (22.18) 
alors que le gain d’électron ultérieur 
OxH+ + e7 = OxH (22.19) 


se fait sans encombre. Le mécanisme d’électroréduction, pour lequel 
la cinétique de la réaction est déterminée par une protonisation su- 
perficielle préalable du composé à réduire, est le plus probable au 
contact du mercure, du plomb, du zinc et des autres métaux à haute 
surtension due à la décharge lente des ions hydrogène (ce sont les 
métaux du deuxième groupe). Les ions hydrogène, tout en se débar- 
rassant en partie, au cours de la décharge, de leurs enveloppes d’hy- 
dratation, deviennent plus actifs. Il ressort des courbes potentielles 
traduisant l’acte de décharge que plus haute est la surtension à 
un métal donné, plus actifs seront les ions hydrogène dans l’état 
qui précède la décharge, car le déplacement du potentiel d’une gran- 
deur n équivaut au décroissement de l'énergie de liaison entre l'ion 
hydrogène et les molécules d’eau d’un produit nf. Pour les métaux 
du premier groupe, un tel mécanisme est peu probable, étant donné 
que, à cause de la chaleur d’adsorption considérable de l'hydrogène 
et du fait de la faible énergie d'activation de la décharge, ils sont le 
siège de la décharge des ions presque totalement hydratés. La 
concentration des ions hydrogène au voisinage immédiat de la sur- 
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face de l’électrode peut être nettement supérieure à leur concentra- 
tion à l’intérieur de la solution. 

La réaction de décharge des ions hydrogène conduisant à ses 
atomes adsorbés par le métal 


H,0+ + M + e- = M — H + H,0 (22.20) 


en présence de particules susceptibles de réduction, peut s’effectuer 
aussi bien par le mode à deux stades avec formation des produits 
d’addition de l'hydrogène à ces particules. Une telle réaction d’électro- 
réduction peut prédominer si elle est cinétiquement plus avantageuse, 


z H,0-H+ 


Fig. 87. Décharge de l'ion hydrogène Toi d’un composé organique réduc- 
tible 


notamment si le niveau énergétique du système Ox —H est inférieur 
à celui du système M—H (fig. 87). La particule en cours de réduction 
jouera alors le rôle de « pont » facilitant le passage d’un électron de 
l’électrode à l’ion hydrogène. Si le stade (22.18) est modérateur, on 
pourra, en se guidant sur la théorie de la décharge lente, écrire 
l'expression suivante pour la vitesse de la protonisation superficielle : 


: aFe 
ie = kisCoxsute AT. (22.21) 


La résolution de (22.21) par rapport au potentiel, en admettant 
la proportionnalité entre la concentration superficielle et la con- 
centration volumique des ions hydrogène, conduit à 


£& — const + In,c,y+ + _ In ;Cox À Ini. (22.22) 
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Dans ce cas, le potentiel d’électrode doit varier avec la concentra- 
tion des ions hydrogène suivant une règle différente de celle qui 
était valable pour l’électrode à hydrogène en équilibre. 

Les hypothèses sur les trois modes éventuels d’électroréduction 
et sur la protonisation superficielle en tant que stade déterminant, 
dans certaines conditions, l’évolution des réactions d'électroréduc- 
tion et sur la probabilité de réalisation de ce stade aux différentes 
<athodes ont été exposées dans les travaux d’Antropov (1950-1954). 
C'est encore lui qui a déduit les équations cinétiques générales pour 
le cas de protonisation. Ces idées ont été développées considérable- 
ment par la suite par d’autres chercheurs qui ont démarqué les no- 
tions de protonisation superficielle et de protonisation volumique. 

L'hypothèse sur l’évolution éventuelle de l’électroréduction par 
les différentes voies avec participation au stade modérateur de 
divers agents réducteurs (dont la nature est liée à celle du stade le 
plus lent de dégagement d'hydrogène au contact d’un métal donné) 
permet d'interpréter un grand nombre de données expérimentales. 
Elle permet notamment d’expliquer l’existence d’une électroréduc- 
tion sélective (v. Tableau.47). La réduction des composés organiques 
sur les cathodes de platine et de nickel se produit vraisemblable- 
ment grâce aux atomes d'hydrogène adsorbés qui s’additionnent sur 
les liaisons apolaires (du type des doubles ou triples liaisons) unis- 
sant les atomes de carbone. Aux cathodes de mercure et de plomb la 
réduction s'effectue à la faveur des ions hydrogène qui s’additionnent 
avec une grande facilité aux groupements polaires négatifs (du type 
des fonctions carbonyles ou carboxyles). 

Les caractères divers du déroulement de l’électroréduction au con- 
tact du platine et du mercure ont été confirmés par la comparaison 
des lois établies par voie expérimentale avec les équations (22.9), 
(22.17) et (22.22) correspondant aux trois mécanismes d’électroréduc- 
tion éventuels. Ainsi, par exemple, l’électroréduction du nitrobenzène 
et de l’acétone au contact du mercure comporte un stade intermédiaire 
de protonisation superficielle. Au contact du platine le nitrobenzène 
se réduit avec participation des atomes d'hydrogène adsorbés et 
l’acétone ne se réduit pas. 

Des résultats analogues ont été obtenus au cours des recherches 
sur l’électroréduction de l'oxygène. Cette réaction joue un rôle 
important dans les phénomènes de corrosion des métaux et dans le 
fonctionnement des piles à dépolarisation par air. L'intérêt porté 
à cette réaction s’est particulièrement accentué ces dernières années 
en rapport avec le problème de transformation directe de l'énergie 
chimique en énergie électrique à l’aide de piles à combustible. A 
l'heure actuelle, on a tiré au clair les particularités cinétiques prin- 
cipales de la réduction de l'oxygène en milieux acides et alcalins 
(Tomachov, Krassilchtchikov, Iofa, Bagotzki, parmi d’autres). 
C'est ainsi qu’on a trouvé possible de traduire l’électroréduction de 
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l'oxygène au contact du mercure, de l'argent et de l’or par les équa- 
tions suivantes : 


e = const +blgco, —blgi (22.23) 
et 
e = const + bg co, — b 1g con-—b lg i, (22.24) 


parmi lesquelles l'équation (22.23) se rapporte aux solutions d’aci- 
des, et (22.24), aux solutions de bases. L’équation (22.23) coïncide 
avec (22.9), déduite pour le cas du gain d'électron le plus lent par la 
particule réagissante, en l’occurrence par la molécule d’oxygène 


O,+e—0; 


L'équation (22.24) traduit également le gain d'électron le plus lent, 
mais par le radical HO, résultant de la réaction de réduction et non 
par la molécule d'oxygène. Le produit final sera le peroxyde d'hy- 
drogène 

HO, + ee —= HO; 

HO; + H* — H,0, 


Quand on passe aux électrodes de platine ou de palladium, la 
cinétique de l’électroréduction subit des modifications considéra- 
bles. Ici les données expérimentales s'accordent avec l'équation 


e — const +0 Ig c++ 0° 1g co, — D? lg i, (22.25) 


qui, pour 6 = 1, coïncide avec (22.17), déduite en supposant que le 
stade le plus lent est celui d'interaction des atomes d’hydrogène 
adsorbés avec les particules à réduire, en l’occurrence avec Les molé- 
cules d'oxygène : 


H:0* + ee — Hays + H,0 
Haas + Oo = HO; 


Les transformations ultérieures du radical HO, conduisent de nou- 
veau au peroxyde d'hydrogène. Pour mettre l'équation (22.17) 
en accord avec la relation expérimentale (22.25), il faut admettre que 
B — 1. Cette admission peut en l’occurrence être considérée comme 
suffisamment bien fondée du point de vue physique. L'égalité 
B — 1 traduit la proportionnalité directe entre les concentrations 
volumique et superficielle de l'hydrogène, ce qui est atteint dans le 
cas de faible recouvrement de la surface par les particules adsorbées. 
La réduction cathodique de l'oxygène satisfait à cette condition, 
car le potentiel d’électrode est dans le cas considéré tellement dépla- 
cé dans le sens positif par rapport au potentiel de l’électrode réver- 
sible à hydrogène que la concentration superficielle des atomes d’hy- 
drogène doit être très faible, 
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L'électroréduction de l’oxygène s'effectue normalement sans 
donner lieu à la rupture de liaisons dans la molécule de départ et 
donne comme produit intermédiaire le peroxyde d'hydrogène. Toute- 
fois, on peut créer les conditions où la réduction électrochimique de 
l'oxygène suivra une autre voie, celle qui comporte la décomposi- 
tion de sa molécule en atomes, en évitant le stade d'apparition du 
peroxyde d'hydrogène : 


O; — 20Oaas 
20 us + 4H* + 4e — 2H,0 


L'électro-oxydation des corps organiques est étudiée beaucoup 
moins bien que leur réduction cathodique. Ces dernières années seule- 
ment, en raison de l’utilisation des corps organiques comme combus- 
tible dans les piles à combustible, ce domaine de la cinétique électro- 
chimique est devenu l’objet de recherches poussées. Les données 
obtenues témoignent que dans l’électro-oxydation, tout comme 
dans l’électroréduction, un rôle important est joué par la matière 
de l’électrode. Aïnsi, l’électro-oxydation de plusieurs corps organi- 
ques, notamment des alcools inférieurs, au contact des métaux du 
premier groupe électrochimique (platine, nickel) s'effectue par un 
mécanisme dissociatif avec détachement d'hydrogène (déshydro- 
génation) et formation d’un radical: | 


RH, — RHimenads + ns 


Le radical aussi bien que l'hydrogène adsorbé peuvent subir ulté- 
rieurement de nouvelles transformations. Au contact des métaux 
du deuxième groupe l’électro-oxydation des mêmes corps ne compor- 
te pas le stade de déshydrogénation préalable. 


22.3.1.4. Autres voies d’évolution des phénomènes de réduction 
et d’oxydation électrochimiques 


Les trois variantes envisagées n’épuisent pas toutes les voies 
possibles d'évolution des réactions d’oxydoréduction. Les ions 
métaux présents en solution peuvent eux aussi faire office d'agents 
réducteurs (ou oxydants). Dans ce cas, le phénomène à l’électrode 
se ramène à l'oxydation (ou à la réduction) des ions métaux à valence 
variable qui ensuite réduisent (ou oxydent) le composé organique. 
A titre d'exemple, on peut citer l’électro-oxydation de la suspension 
d’anthracène. Lors de l’électrolyse de cette suspension, la quasi- 
totalité du courant amené à l’anode est absorbé pour assurer le déga- 
gement d'oxygène. Si, toutefois, on ajoute à la suspension une faible 
quantité de sels de cérium, de chrome ou de manganèse, on constate- 
ra à l’anode l'apparition de l’anthraquinone, outre celle de l’oxy- 
gène. La réaction s’effectur vraisemblablement de la manière sui- 
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vante : les ions métal, notamment les ions cérium, s’oxydent à l’anode 
Ces* — Ce“* Le 


puis ils réagissent avec l’anthracène en le transformant en anthra- 
quinone : 


6Ce** + Ci Huo + 2H,0 — 6Ce°* + C:H302 + 6GH* 


Les ions céreux qui en résultent s’oxydent de nouveau en ions céri- 
ques selon la première équation. On constate donc qu’en l'occurrence 
seule ]a réaction intermédiaire, celle de régénération des ions cérium 
tétravalents, s'effectue, en tant que phénomène électrochimique, 
à la surface de l’électrode, alors que l'oxydation de l’anthracène 
se produit au sein de la solution et constitue un phénomène chimi- 
que qui ne dépend pas de la valeur du potentiel d’électrode. Le trans- 
fert de la réaction de la surface de l’électrode dans le sein de la solu- 
tion peut être réalisé, non seulement à l’aide d’additifs spéciaux, 
mais aussi par les participants eux-mêmes: par les radicaux libres 
et autres particules actives susceptibles d'amorcer une transforma- 
tion en chaîne. La réaction d'électro-oxydation peut engendrer des 
composés intermédiaires qui jouent le rôle d’autocatalyseur du 
phénomène (Khomoutov). 

La conception que l’on se fait des phénomènes de réduction et 
d'oxydation électrochimiques subit une modification notable si 
l’on admet que dans ces phénomènes interviennent des électrons 
solvatés e;. Dans ce cas, le premier acte de réduction sera la forma- 
tion, au voisinage de la cathode, d'électrons solvatés 


em +L=e;, 
et le premier acte d’oxydation sera le détachement d’électron à 
partir d’une particule oxydée et la solvatation de cet électron 
R+L—R'+e:. 


Le deuxième acte de réduction sera le gain d'électrons solvatés 
par les particules à réduire 


Oxte;s =O0Ox 7 +L 


et le deuxième acte d’oxydation sera le passage des électrons solva- 
tés à l’anode: 
s — É[M] 


Les transformations ultérieures des particules Ox- et R* dépendent 
de leur nature et des conditions de réalisation des réactions cor- 
respondantes. 

La participation des électrons solvatés aux réactions d'oxydoré- 
duction fait qu'elles cessent d’être des phénomènes purement hété- 
rogènes qui ont pour siège l'interface électrode-électrolyte et s’éloi- 
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gnent à une certaine distance de cette interface vers l’intérieur de la 
solution. La probabilité de ces réactions et leur éloignement de la 
surface de l’électrode doivent être les plus grands pour les solvants 
dans lesquels la durée de vie des électrons solvatés est maximale. 


22.8.2. RÔLE DES PHÉNOMÈNES D’ADSORPTION DANS LES RÉACTIONS 
D'OXYDORÉDUCTION ÉLECTROCHIMIQUES 


L’adsorption des particules réagissantes par la surface de l’élec- 
trode n’est pas une condition sine qua non pour le déroulement de 
toutes les réactions d’oxydoréduction électrochimiques. Toutefois, 
elle joue en général un rôle important et la théorie des phénomè- 
nes d’oxydoréduction ne peut être complète si elle en fait abstrac- 
tion. 

On suppose que même dans les réactions d’oxydoréduction 
simples (telles que le rechargement ionique), les phénomènes d’ad- 
sorption influent sur la cinétique des phénomènes aux électrodes. 
En effet, au cours de la réaction d’électroréduction les ions à valence 
supérieure M' (ions primaires) donnent les ions à valence inférieure 
M” (ions secondaires) qui, au régime d'’électrolyse choisi, ne subis- 
sent aucune nouvelle réduction. Les ions M" prennent leur nais- 
sance au même endroit où se trouvaient auparavant les ions M'. 
S'ils ne sont pas éliminés ensuite sans encombre de la surface de 
l’électrode, la vitesse de réduction baissera du fait de l’obstacle 
opposé à l’approche des particules réductibles et en raison du décrois- 
sement de leur concentration superficielle. Pour pouvoir quitter la 
surface de l’électrode, les ions secondaires doivent surmonter une 
certaine barrière due à la différence des niveaux énergétiques qu'ils 
ont au sein de la solution et au voisinage de l'interface. Mais, étant 
donné qu'ils peuvent céder leurs places aux ions primaires, la bar- 
rière énergétique effective dépendra de la probabilité d'échange et 
du gain d'énergie lors de l’adsorption des ions primaires, c.-à-d., 
en dernière analyse, du potentiel et de la charge de l’électrode, ainsi 
que de la concentration et de la nature des ions. Si la charge positive 
des ions primaires (ions à réduire) est supérieure à celle des ions 
secondaires, le déplacement du potentiel dans le sens négatif doit 
favoriser l’adsorption des ions primaires, ce qui facilite l'évacuation 
des produits de la réaction. Ces rapports ont lieu lors du recharge- 
ment des ions fer Fe°*, Fe?* et thallium Tl£+, Tl* où les difficultés 
liées à la désorption des ions Fe?* ou Tl* ne sont pas grandes lors de 
l’électroréduction. 

Si dans une réaction d'’électroréduction la charge positive des 
ions primaires est inférieure à celle des ions secondaires, les difficul- 
tés dues à la nécessité de désorption de ces derniers doivent être 
considérables. C’est notamment le cas de la réduction des ions 
CeO?* en Ce**. On doit s’attendre aux obstacles les plus grands dans 
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le cas où les ions primaires sont chargés négativement lors de l’électro- 
réduction, et les ions secondaires, positivement (réduction de l’ion 
métavanadate VO; en ion vanadyle VO*?*). Ces hypothèses sont en 
accord avec les données expérimentales obtenues pour le recharge- 
ment des ions fer, cérium, thallium, vanadium et molybdène. 

Un rôle plus important encore est joué par les phénomènes d’ad- 
sorption dans les réactions d’électroréduction et d’électro-oxydation 
des corps organiques. Si l’on faisait abstraction de l’adsorption, il 
serait impossible d'expliquer le phénomène souvent observé: un 
ordre apparemment fractionnaire d’une réaction d’électroréduction. 
On sait qu'un ordre fractionnaire est caractéristique des réactions de 
catalyse hétérogène qui mettent en jeu des corps adsorbés. L'ordre 
fractionnaire traduit la différence entre la concentration volumique 
et la concentration superficielle de ces corps. Il est intéressant de 
noter sous ce rapport que l’exposant de la concentration volumique 
de l’acétone s’est trouvé être le même tant dans l’équation cinétique 
décrivant la réaction de son électroréduction à la cathode de mercu- 
re que dans l’équation de Freundlich traduisant l’adsorption de l’a- 
cétone sur le mercure. Ce résultat, qui va de pair avec les données 
obtenues au cours de l’étude de l’influence exercée par le pH sur 
la cinétique du phénomène, a permis d'établir que la réaction 
d’électroréduction de l’acétone au contact du mercure dans 
les solutions d'acides est une réaction de premier ordre aussi bien 
par rapport à l’acétone qu'aux ions hydrogène. L'évolution des 
réactions d’électroréduction qui comporte l’adsorption comme stade 
intermédiaire est plus probable et plus avantageuse du point de vue 
énergétique même dans les cas où le recouvrement de la surface par 
les particules du dépolarisant est très faible. 

L’adsorption sur la surface de l’électrode dépend de son potentiel} 
ou, plus précisément, de sa charge, ce qui doit influer sur la cinéti- 
que des réactions d’électroréduction si elles mettent en jeu des parti- 
cules adsorbées. Pour élucider le rôle que joue la charge superficielle 
dans les réactions d’électroréduction, il convient de nous rappeler 
comment varie l’allure des courbes électrocapillaires sous l’effet des 
corps tensio-actifs. L’adsorbabilité maximale des corps moléculaires 
organiques est observée au voisinage du point de charge zéro du 
mercure (v. fig. 34). À mesure de l'éloignement par rapport à ce 
point, les composés organiques sont déplacés de la surface du métal 
et cessent d’influer sur la forme de la courbe électrocapillaire. Soit 
un potentiel auquel un composé donné est apte à la réduction et qui 
correspond à une certaine grandeur &A (ligne verticale dans la 
figure 34). Avec une telle valeur du potentiel, la concentration super- 
ficielle du composé organique est suffisamment grande, ce dont 
témoigne la valeur de Ao. L’accroissement du potentiel cathodique, 
autrement dit l’augmentation de la surtension, fait diminuer Ao 
et, par conséquent, provoque la baisse de la concentration superfi- 
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cielle du composé organique qui est responsable de son apparition. 
Cela fait diminuer, à son tour, la vitesse de la réaction d’électroréduc- 
tion. Si le potentiel continue de se déplacer dans le sens négatif et que 
AG devienne égal à zéro, la concentration superficielle du composé 
organique sera si faible qu'il ne restera plus, sur-la surface de l’élec- 
trode, de molécules de dépolarisant, sans lesquelles la réaction d'’é- 
lectroréduction est naturellement impossible. Ainsi donc, pour 
l’électroréduction comptent, non seulement les valeurs du potentiel 
cathodique et de la surtension d'hydrogène (écart du potentiel à sa 
valeur d'équilibre), mais aussi les valeurs du potentiel rapporté 
à une échelle réduite caractérisant la valeur et le signe de la charge 
portée par la surface du métal. 

Soit l’électroréduction d’un composé quelconque au contact des 
divers métaux, opérée à une seule et même valeur du potentiel catho- 
dique, par exemple —0,8 V si on le calcule dans l’échelle d’hydro- 
gène. On utilise comme cathode le mercure, le plomb, le zinc et 
l'argent. Tous ces métaux se classent dans le premier groupe électro- 
chimique et, par conséquent, ne diffèrent pas l’un de l’autre par la 
nature de l’agent réducteur. Toutefois, dans ce cas aussi les condi- 
tions d'évolution de la réaction au contact de chacun des métaux 
se trouvent différentes pour un même potentiel cathodique. Cette 
différence tient au fait que ni leurs charges, ni le degré d’adsorption 
du corps à réduire ne coïncident pas en valeur. Les points de charge 
zéro (v. Tableau 42) se situent pour le mercure à —0,2 V, pour le 
plomb à —0,7 V et pour le zinc à —0,5 V. Pour un même potentiel 
cathodique (—0,8 V), les potentiels de ces électrodes dans l’échelle 
réduite seront donc inégaux. Ils seront situés pour le mercure à —0,8 
— (—0,2) — —0,6 V; pour le plomb à —0,8 — (—0,7) — —0,1 V 
et pour le zinc à —0,8 — (—0,5) — —0,3 V. Comme il ressort de la 
figure 88, pour ces valeurs des potentiels ®, les conditions les plus 
favorables pour le déroulement de la réaction d'’électroréduction 
sont créées en cas d'utilisation des cathodes de zinc et surtout des 
cathodes de plomb ; les conditions seront beaucoup pires si les catho- 
des sont de mercure. C’est justement dans cet ordre que diminue la 
valeur du décrément de tension superficielle AG et, par conséquent, 
la concentration superficielle du corps à réduire. Or, si l’on met en 
œuvre le platine, les conditions pour la réduction à son contact devien- 
dront encore moins favorables, car pour le potentiel choisi de 
—0,8 V son potentiel p, égal à —0,8 — (+0,2) — 1,0 V, sé situe 
au-delà des limites de l’adsorption perceptible du corps organique *. 
Lors de l’électroréduction de l’acétone en milieu acide, le rendement 
en courant maximal est observé dans le cas des cathodes de plomb et 


* Pour un même potentiel d’électrode, les conditions de l’électroréduction 
au contact du platine seront différentes en raison également de la nature 
tout autre de l’agent réducteur. 
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de zinc; il est nettement inférieur pour le mercure et égal à zéro pour 
le platine. 

L'importance de la charge surfacique, non seulement est en rap- 
port étroit avec l'efficacité de la réaction d’électroréduction, mais 
aussi détermine dans bien des cas la composition de l’ensemble des 


G 


Fig. 88. Influence de la charge portée par la surface de l’électrode sur l’adsorp- 
tion de composés organiques lors de leur réduction à un potentiel de cathode 
donné (£ = —0,8 V): 


oO — tension superficielle; — potentiel dans l'échelle réduite 


produits qui en résultent. C’est ainsi que l’électroréduction de l’acé- 
tone peut fournir deux principaux produits finals : l’alcool isopro- 
pylique et le pinacol. Compte tenu que par rapport à l’acétone c’est. 
une réaction de premier ordre, on peut écrire le premier stade de 
réduction comme suit : 


O OH 


| | 
CH;—C—CH; + H — CH3—C—CH; 
| 


Les radicaux libres formés peuvent ultérieurement se réduire pour 
donner l'alcool isopropylique 


OH OH 


| 
CH3—C—CH; + H = CH:3— 


| 
C—CH; 
| 
H 


35—0232 
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ou bien recombiner pour donner le pinacol 


CH; CH3 CH; CH; 
| | | | 
HO—C— + —C—0OH = OH—C——C—0H 
| | | | 
CH; CH; CH; CH; 


Etant donné que la vitesse de formation de l'alcool isopropylique 
dépend de la concentration superficielle des radicaux en première 
puissance, alors que la vitesse de formation du pinacol l’est en se- 
conde puissance, un rendement appréciable en pinacol n’est possible 
que si la concentration superficielle des radicaux libres est suffisam- 
ment élevée dans les conditions d’électroréduction. Cette relation 
est surtout valable pour les cathodes de plomb où le rendement en 
courant pour le pinacol s'avère en effet le plus grand. 

Vu ce qui vient d’être exposé, il est permis de formuler les con- 
clusions suivantes. 

10 L'évolution des réactions d’oxydoréduction électrochimiques 
est fonction, non seulement du potentiel cathodique (la surtension), 
mais aussi de la charge portée par la surface du métal, qui, en pre- 
mière approximation, est déterminée par la valeur du potentiel 
æ (écart du potentiel d’électrode du point de charge zéro du métal 
formant électrode dans des conditions données). La surtension donne 
alors la mesure du pouvoir réducteur (ou oxydant) de l’électrode 
dans les conditions considérées, alors que le potentiel @ détermine 
la concentration superficielle du dépolarisant. 

20 L'égalité des potentiels des diverses électrodes n’assure pas 
à elle seule l’identité des conditions d'évolution de l’oxydoréduction, 
puisque les points de charge zéro des métaux ne coïncident pas. 
Une même valeur du potentiel peut correspondre, suivant la posi- 
tion du point de charge zéro du métal formant électrode, aux dif- 
férentes charges de la surface et, en conséquence, aux différentes 
conditions de l’adsorption du dépolarisant. 

3° Les valeurs des potentiels € et ® déterminent dans leur ensem- 
ble, non seulement l’efficacité, mais aussi le sens de déroulement de 
l’oxydoréduction électrochimique, ainsi que la composition de l’en- 
semble des produits qu’elle fournit. La proximité du potentiel de 
réduction (ou d’oxydation) par rapport au point de charge zéro de 
l’électrode favorise normalement la formation de produits bimolécu- 
laires de Ia réaction. 

4° L’élévation du potentiel de cathode modifie la charge surfaci- 
que et, par voie de conséquence, les conditions d’adsorption sur 
cette surface. Suivant la nature du dépolarisant, ce facteur fait 
augmenter ou diminuer la vitesse d’oxydoréduction électrochimique. 
Pour des écarts considérables au point de charge zéro (un potentiel 
élevé), la concentration superficielle du dépolarisant devient mini- 
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me et la réaction d'électroréduction peut s'arrêter. [Il s'ensuit qu’ou- 
tre la densité de courant de diffusion limite, une densité de courant 
d’adsorption limite doit exister elle aussi. 

Ces conclusions, formulées par Antropov en 1945, ne sont en rap- 
port ni avec les hypothèses sur la nature du stade le plus lent, ni 
avec les suppositions spéciales quelconques sur la nature des forces 
responsables de la variation d’adsorbabilité du dépolarisant en fonc- 
tion du potentiel. Elles sont fondées uniquement sur les résultats des 
travaux purement expérimentaux ayant pour objet les phénomènes 
électrocapillaires, ainsi que sur la théorie de l’échelle réduite des 
potentiels. 

L'influence exercée par la charge de l’électrode sur l’adsorption 
et sur la cinétique des réactions d’électroréduction peut être aussi 
exprimée quantitativement, en faisant appel à la théorie de l’échel- 
le réduite et en introduisant dans l’équation cinétique la fonction 
du potentiel : 


azFe 
i—hichse ET ef), (22.26) 


La forme de la fonction f (@) est définie par la loi régissant la 
variation de la concentration superficielle des particules en cours de 
réduction en fonction de l’écart du potentiel d’électrode au point 
de charge zéro. Pour les composés moléculaires organiques, une 
expression approchée de cette loi est donnée par les équations de 
Froumkine (10.39) et de Butler (10.52) qui ont été mises à profit 
pour présenter l'équation (22.26) sous forme développée. L’équation 
(22.26) est la première formule cinétique qui comporte, outre le po- 
tentiel de l’électrode traversée par le courant, potentiel calculé 
dans l’échelle d'hydrogène conventionnelle, également son potentiel 
dans l’échelle réduite, ce dernier étant fonction du point de charge 
zéro du métal. Un peu plus tard, et sous une autre forme, les formules 
traduisant le rôle du point de charge zéro dans la cinétique des 
phénomènes aux électrodes ont été données indépendamment par 
Heïfetz (1949) et par Bockris et Potter (1952). Vingt ans plus tard, 
cette question a de nouveau attiré l’attention des électrochimistes. 
et a suscité des travaux nouveaux. 

L'influence qu’exerce la charge sur l’adsorption doit se mani- 
fester non seulement dans les cas où les réactions électrochimiques 
mettent en jeu des corps organiques moléculaires. La désorption des 
anions a lieu pour des écarts encore moindres dans le sens négatif 
par rapport au point de charge zéro que la désorption des particules. 
non ionisées (v. fig. 34). C’est ce qui a permis de supposer que lors. 
de la décharge des anions le décroissement de la vitesse de réduction: 
doit se manifester d’une façon plus nette encore et peut être réalisé: 
plus facilement que dans le cas de l’électroréduction des molécules, 
organiques. 


35+ 
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Une telle chute de courant a été découverte par Krioukova (1949) 
au cours de l’électroréduction des ions persulfate. Elle a expliqué 
ce phénomène par la variation de la concentration superficielle des 
ions persulfate sous l'effet du champ électrique dans la double couche. 
Cette chute de courant peut être considérée comme la première confir- 
mation expérimentale des suppositions théoriques faites auparavant 
par Antropov en partant de données fournies par les mesures électro- 
capillaires. Il faut d’ailleurs souligner que le phénomène qui a été 
observé par Krioukova et a reçu le nom d'effet Krioukova ne se limite 
pas à une chute de courant. Après une chute de courant jusqu’à 
une certaine valeur minimale, on observe une nouvelle élévation 
(v. fig. 85), c.-à-d. le renouvellement de la réaction d’électroréduc- 
tion. Cette constatation ne découle pas directement des:données sur 
l'électrocapillarité. 

La théorie de l’effet Krioukova, suggérée par Froumkine, est fon- 
dée sur l’hypothèse que la vitesse d’électroréduction de l’anion est 
déterminée par le stade de décharge. Si l’on néglige la réaction inver- 
se, on pourra écrire l'équation suivante pour la densité de courant 
de décharge : 

à = HiOxta) EXP { — 62 | (22.27) 
dans laquelle cox« est la concentration superficielle des anions; 
(e — €), la chute de potentiel dans la couche de Helmholtz de la 
double couche électrique. En faisant appel à l’équation de Stern 
pour établir un rapport entre la concentration volumique co, et la 
concentration superficielle cox des anions et en substituant la 
valeur de cette dernière dans l'équation (22.27), on peut obtenir 


= hicbe exp ES SE), (22.28) 


où z est la charge de l’anion. L’équation (22.28) comporte deux te 
teurs qui varient en fonction du potentiel. L’un d'eux exp Fr 


croît sans cesse à mesure du déplacement de la valeur de & dans le 


sens négaif, l’autre exp GEO} décroît du fait de la diminu- 
tion de la diffusion de la double couche. La variation maximale du 
potentiel & est observée au voisinage du point de charge zéro et, de 
ce fait, son influence devient ici prépondérante, ce qui provoque la 
Chute de l'intensité du courant. À toute nouvelle accentuation de 
la polarisation cathodique le potentiel réagit plus faiblement et le 
rôle déterminant revient alors au second facteur, d’où l’augmentation 
de l’intensité du courant. La théorie de Froumkine explique de la 
sorte l’apparition de la chute et du relèvement du courant sur la 
courbe de polarisation. Elle s'accorde également avec les données 
expérimentales sur l'influence exercée par les électrolytes indifté- 


« 
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rents sur l’électroréduction des anions. Toutefois, cette théorie n’est 
pas en mesure d’expliquer, par exemple, les changements survenant 
dans l’allure des courbes de polarisation pour la réduction, change- 
ments observés quand on passe de tels anions à réduire à tels autres. 

On a envisagé jusqu'ici le rôle que l’adsorption joue directement 
dans le phénomène même de réduction (ou d’oxydation) électroly- 
tique. Ce facteur doit cependant influer aussi sur la cinétique des 
phénomènes qui sont en compétition avec la réaction précitée, c.-à-d. 
sur la cinétique du dégagement électrochimique! d'hydrogène (ou 
d'oxygène). La présence de corps adsorbés sur la surface de l'électro- 
de peut augmenter ou diminuer la surtension d'hydrogène (ou d’oxy- 
gène), ce qui, à son tour, modifiera les conditions de déroulement de 
la réduction (ou de l'oxydation). Les idées exposées sont en accord 
avec ce fait expérimental que les réactions d’électro-oxydation. ou 
d'électroréduction de nombreux corps présentent souvent un rende- 
ment en courant considérable aux potentiels nettement supérieurs 
à ceux auxquels il se produit (pour une même densité de courant) 
un dégagement d'hydrogène ou d'oxygène à partir des solutions né 
contenant pas de «dépolarisant ». En particulier, la réalisation de la 
synthèse de Kolbe est possible justementt parce que les composés 
organiques, à mesure de leur adsorption sur l’électrode de platine, 
empoisonnent cette électrode, en entravant par là le dégagement 
d'oxygène et en déplaçant le potentiel jusqu’à une valeur à laquelle 
l'oxydation des anions des acides carboxyliques peut déjà commen- 
cer. L’adsorption des corps organiques aux potentiels aussi positifs 
et tellement éloignés du point de charge zéro du métal paraît impos- 
sible si l’on ne tient pas compte de l’oxydation de la surface. Le 
point de charge zéro du métal oxydé, comme il a déjà été signalé 
en ce qui concerne le plomb, est déplacé fortement en sens positif 
par rapport à sa position pour le métal pur. 


CHAPITRE XXIII 


ÉLECTRODÉPOSITION DE MÉTAUX 


23.1. Caractéristiques générales des processus 


D) 


La déposition électrochimique de métaux à partir de solu- 
tions aqueuses de leurs composés est à l’origine des procédés électro- 
métallurgiques par voie aqueuse, c.-à-d. des procédés d'extraction 
de métaux à partir de minerais (extraction électrolytique) et leur 
purification (affinage électrolytique) par électrolyse. On obtient et 
affine en électrométallurgie par voie aqueuse les métaux tels que le 
cuivre, le nickel, le zinc, le cadmium, l’étain, le plomb, l'argent, 
l'or, le manganèse, etc. L’électrométallurgie par voie aqueuse per- 
met d'obtenir des métaux techniquement purs et, dans certains cas, 
de traiter efficacement les minerais pauvres. L’électrodéposition de 
métaux est pratiquée pour protéger le métal de base contre la corro- 
sion grâce aux revêtements en métaux ou alliages métalliques plus 
résistants, ainsi que pour embellir des objets. En outre, l’électro- 
déposition de métaux est utilisée pour obtenir des copies et pour 
reproduire des objets d’art, pour la fabrication de bandes, de tubes 
sans soudure, de circuits imprimés, etc. La possibilité de mettre 
à profit le phénomène d'’électrolyse avec dépôt métallique pour des 
besoins pratiques a été découverte en 1837-1838 par Iakobi. 

L’électrodéposition de métaux est opérée le plus souvent à par- 
tir des solutions de leurs sels simples : les sulfates, les chlorures ou les 
nitrates. La réaction globale à la cathode sera dans ce cas la déchar- 
ge des ions métalliques hydratés, suivie de leur incorporation dans 
le réseau cristallin du dépôt qui se forme à la cathode: 


Mz* L zH,0 + 267 — [M] +- xzH,0 (23.1) 

On fait aussi largement usage de la déposition du dépôt cathodi- 
que de métaux à partir de solutions de leurs ions complexes portant 
une charge globale positive (ou négative). Dans le cas des solutions, 


contenant des ions complexes, la réaction globale de déposition 
cathodique du métal peut s’écrire : 


MA% “+ 2e —[M]+zxA" (23.2) 


où z est la charge du métal dans le complexe. 
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La déposition électrochimique de métaux à partir des solutions 
aqueuses se produit toujours à un potentiel plus électronégatif que 
le potentiel d’équilibre du métal correspondant dans les conditions 
considérées. La différence entre les valeurs du potentiel de l’électrode 
traversée par le courant (dans le cas de la déposition cathodique du 
métal) et du potentiel d’électrode réversible correspondant répond 


à la polarisation d’électrode : 


ÀE = ME; — ME. (23.3) 


La fraction de la polarisation totale, qui n’est pas liée au dérou- 
lement le plus lent des phénomènes de transport, est souvent appe- 
lée surtension métallique. La valeur de la surtension est étroitement 
liée dans ce cas aussi à la nature du phénomène à l’électrode. 
‘La valeur de la polarisation au cours de l’électrodéposition de 
métaux, de même que pour les autres réactions aux électrodes, dé- 
pend de la densité de courant, en augmentant avec elle. Toutefois, 
dans le cas considéré le caractère de cette relation s'avère souvent 
plus complexe. Même s’il s’agit de l’électrodéposition d’un même 
métal, les résultats des mesures de polarisation peuvent être portés, 
suivant le domaine des densités de courant utilisées, la composition 
de la solution et la température, sur les droites dans un des systè- 
mes de coordonnées suivants: 


: ÿ 1 : 1 . 
n—i, n—lgi, 22 ls 


L'étude expérimentale de la cinétique de la déposition cathodi- 
que de métaux constitue un problème délicat lié à certaines parti- 
cularités spécifiques de ce phénomène. Au cours de l’électrolyse, la 
surface de la cathode ne reste pas invariée, elle subit des modifica- 
tions continues du fait de l’électrodéposition du métal. Le caractère 
de croissance du dépôt dépend pour beaucoup de la nature du métal 
et des conditions de l’électrolyse. Pour certains métaux, tels l’ar- 
gent et le thallium, on observe un phénomène qui leur est propre, 
celui de formation de cristaux aciculaires et de ramifications arbo- 
rescentes. En observant la croissance d’un cristal filiforme isolé, 
on peut constater la variation de son aire de section si le courant 
varie. [I arrive souvent (fig. 89, a) qu'avec l’augmentation d’inten- 
sité du courant le filament s’épaissit pour redevenir plus mince en 
cas de décroissement de celle-ci. La surface qui reçoit le dépôt s’a- 
dapte en quelque sorte à l'intensité du courant de façon telle que la 
densité de courant et, partant, la vitesse linéaire de la croissance du 
cristal se maintiennent à peu près à un même niveau. On observe 
aussi fréquemment la formation d'un dépôt stratifié, lorsque le 
paquet cristallin se déplace à une vitesse déterminée sur la surface 
de la cathode (fig. 89, b). Le métal est dans ce cas déposé non pas 
sur toute la surface mais seulement sur la pente du paquet qui consti- 
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tue de la sorte le front effectif de croissance du cristal. En étudiant 
les conditions de formation du dépôt sur le monocristal d'argent, 
on a établi que la croissance stable du cristal s'effectue suivant une 


oi 

M, % de 

Y'ÉE 
a) 


Fig. 89. Formes diverses de la croissance du dépôt cathodique : 
a — variation de la section du filament croissant en fonction de la densité de courant 


b — propagation du dépôt sur la surface de la cathode sous forme d’un gros paquet 


ou plusieurs spirales. La figure 90 représente un tableau type de la 
croissance en spirale du cristal d'argent. 


Fig. 90. Microcliché d’une croissance en spirale du cristal d’argent 


Les traits originaux propres à la croissance des dépôts électro- 
lytiques de métaux rendent difficile la mesure de la densité de cou- 
rant ou, en d’autres termes, de la vitesse de la réaction électrochimi- 
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que. Îl importe ici de distinguer la densité de courant apparente, 

c.-à-d. la densité de courant rapportée à l'unité de surface géométri- 
que (visible) de l’électrode, et la densité de courant effective, égale 
au rapport de l'intensité du courant à la surface active, c.-à-d: à 
la surface effective de croissance du dépôt. Au cours de la Fration 
du dépôt cathodique, la densité de courant effective peut varier 
pour une même densité de courant apparente. 

L'étude de la cinétique de l'électrodéposition de métaux se 
heurte également aux difficultés qui viennent de l'instabilité du 
potentiel de cathode dans le temps. Les variations du potentiel et de 
la polarisation d’électrode ont pour 
cause, non seulement la modifica- 7 
tion de la surface active et le chan- 
gement de densité de courant mais 
aussi d’autres facteurs. La varia- 
tion du potentiel dans le temps est 
particulièrement manifeste s’il 
s’agit de l’électrodéposition de 
métaux sur les électrodes fabriquées 
avec une matière étrangère, lors- 
que l’électrolyse -entraîne la for- 
mation d’une phase métallique nou- 
velle, comme c’est le cas des dépôts 
de cadmium, de cuivre, d'argent 
de mercure et de certains autres De oi Go 
métaux sur la cathode de platine. de temps, observée. Rue 
Ce phénomène fut découvert par ment lors de l’électrodéposition 
LeBlanc (1910). La variation de cathodique de métaux 
surtension avec le temps est aussi 
observée lors de ia déposition du 
métal sur la cathode constituée du même métal. La figure 91 repré- 
sente une courbe type polarisation-temps, obtenue pour la dépo- 
sition de l’argent sur la cathode d’argent. 

Selon la technique traditionnelle de construction des courbes 
de polarisation, on mesure les potentiels au bout d’un certain laps 
de temps après le moment d'établissement du courant d’une densité 
nouvelle. La conséquence en est que pour une même densité de courant 
on obtient, en conformité avec le caractère de la variation du poten- 
tiel avec le temps (v. fig. 91), des valeurs de la polarisation nette- 
ment différentes, ce qui rend difficile la confrontation des données 
obtenues par les divers auteurs. 

La nature du dépôt et les conditions de sa formation dans le 
temps, à intensité du courant constante (ou à potentiel constant), 
dépendent, non seulement de la nature du métal, mais aussi de la 
composition de la solution et des impuretés introduites. La présence 
de corps tensio-actifs, ainsi que d’oxydants divers (l’oxygène dissous 


ë 
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par exemple), influe sur la cinétique de l’électrodéposition de mé- 
taux. Suivant le degré de pureté de la solution et la nature des impu- 
retés, peuvent varier le caractère de la croissance des cristaux, le 
nombre de centres de cristallisation qui prennent naissance par 
unité de temps et par unité de surface de la cathode, la valeur de la 
polarisation pour une densité de courant donnée, le caractère de la 
variation de cette valeur avec le temps, etc. Dans les cas où le rende- 
ment cathodique en métal est inférieur à l’unité (métaux électro- 
négatifs, densités de courant élevées) on voit apparaître des compli- 
cations dues à la variation (le plus souvent, l’élévation) du pH du 
catholyte conditionnée par le dégagement d'hydrogène. Une alcali- 
nisation de la solution au voisinage de la cathode favorise l’hydro- 
lyse des sels du métal avec formation de ses sels basiques et des 
hydroxydes qui sont de nature à influer sur l’allure de l’électrodépo- 
sition et risquent d'être incorporés dans le dépôt cathodique. 

Malgré toutes les particularités du déroulement de la déposition 
électrochimique de métaux, qui sont à l’origine des graves difficul- 
tés s'’opposant à la réalisation des expériences et à l'interprétation 
théorique de leurs résultats, on dispose dès à présent de nombreuses 
données et on élabore des conceptions bien définies sur la nature 
de l’électrodéposition. L’obtention de données expérimentales suf- 
fisamment fiables a été rendue possible par les progrès des techniques 
de l'expérience (mise en œuvre de nouvelles méthodes d’investiga- 
tion qui permettent d'éviter les complications dues aux particula- 
rités du réseau cristallin et à la variation du potentiel dans le temps), 
par la mise au point d’une technique de mesure des surfaces de crois- 
sance et, parallèlement, des valeurs de la densité de courant effecti- 
ve, par l’épuration méticuleuse des solutions, etc. 


23.2. Influence des divers facteurs sur la déposition 
cathodique de métaux 


23.2.14. RÔLE DE LA NATURE DU MÉTAL 


Lors de l’électrolyse des solutions de sels simples, la nature des 
dépôts cathodiques et la valeur de la polarisation d’électrode sont 
déterminées en premier lieu par la nature du métal formant le dépôt 
(Tableau 48). 

Tous les métaux figurant au Tableau 48 peuvent être divisés 
en trois groupes. Dans le premier on classe les métaux qui se déposent 
à partir des solutions aqueuses soit sans surtension (cas du mercure), 
soit avec une faible surtension ne dépassant pas, pour des densités 
de courant ordinaires, des millièmes de volt (argent, thallium, plomb, 
cadmium, étain). Pour ce groupe de métaux (sauf le mercure), les 
traits caractéristiques sont : l’instabilité du potentiel dans le temps, 
un caractère complexe de la croissance du dépôt cathodique et autres 
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Tableau 48 


Rangement des métaux en fonction de leur surtension lors de 
l’électrodéposition de ces métaux à partir de solutions de leurs 
sels simples 


Métal] 
Caractéristiques 
d ES ME | Bi, Cu, Zn | Co, Fe, Ni 

Surtension, V 0 à n-1073 n°1072 n-1071 
Courant d'échange, | : 

A/cm? n°1071 à n.10$8 | n-1074 à n-1075 | n.1078 à n°10 
Dimensions linéaires 

moyennes des grains | 

du dépôt, cm > 1073 1078 à 1074 < 1075 


particularités propres à la déposition cathodique de métaux. Aux 
densités de courant industrielles, ces métaux donnent des dépôts ru- 
gueux à gros grains dont les dimensions linéaires atteignent plusieurs 
dizaines de microns. Les courants d'échange pour les métaux de ce 
groupe sont très élevés. C’est ainsi que le courant d’échange entre 
le mercure métallique et la solution de nitrate de mercure dépasse 
4.10-1 A/cm?°, celui entre l’argent et la solution de nitrate d'argent 
atteint 1:10? A/cm°?, celui entre le cadmium et la solution de sul- 
fate de cadmium s'élève à 1:10 A/cm°. 

Le bismuth, le cuivre, le zinc constituent le deuxième groupe, 
intermédiaire entre le premier et le troisième. Ils sont caractérisés 
par une surtension métallique de l’ordre de plusieurs dizaines de 
millivolts, par le fait qu'ils donnent des dépôts plus finement divi- 
sés (les dimensions moyennes des grains ne dépassent pas 10 u) et par 
les courants d'échange inférieurs à ceux des métaux du groupe pré- 
cédent. Pour le cuivre, par exemple, le courant d'échange au contact 
d’une solution de sulfate de cuivre est voisin de 10-5 A/cm°. 

Les métaux du troisième groupe présentent la surtension métal- 
lique la plus grande qui atteint plusieurs dixièmes de volt. Ces 
métaux se déposent sur la cathode sous forme de dépôts compacts 
constitués de fins cristaux. Les courants d'échange sont faibles, se 
chiffrant à 1078 et 10° A/cm°? pour le fer et le nickel dans les solu- 
tions de leurs sulfates respectifs. 

Les données résumées au Tableau 48 se rapportent aux condi- 
tions normales de l’électrolyse, lorsque le métal se dépose sur un 
métal-support polycristallin et donne un dépôt ayant lui aussi une 
structure polycristalline. La surface de ces dépôts est formée par 
des faces à indices cristallographiques différents. Suivant le régime 
d’électrodéposition, telles ou telles faces peuvent prédominer sur 
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la surface du dépôt. Il importe donc d’élucider si la surtension mé- 
tallique dépend du type de la face sur laquelle est déposé le métal. 
Les expériences sur les monocristaux de plusieurs métaux, orientés 
vers la solution par différentes faces, ont confirmé l'existence d’une 
telle dépendance. C'est ainsi qu’il ressort du Tableau 49 (selon Pion- 
telli) que dans le cas des métaux à basse surtension le passage d’une 
face à une autre entraîne une variation relative considérable de la 
valeur de la surtension. Par exemple, s’il s’agit du dépôt du plomb, 
le passage de la face (111) à la face (110) ramène la surtension sur le 
plomb de 4,4 à 3,0-10-% V, c.-à-d. la fait diminuer d’à peu près un 
tiers. Dans le cas du cuivre, l'influence relative exercée par la nature 
de la face se manifeste plus faiblement, de sorte que la différence 
maximale des valeurs de la surtension ne dépasse pas 40% , bien 
que la variation absolue de la surtension résultant du passage d’une 
face à une autre soit en l’occurrence plus grande que dans le cas 
précédent. Pour l'électrodéposition du nickel, la différence maxi- 
male des surtensions a été établie pour les faces (111) et (100), lors- 
qu’elle atteint 33-10 V. La nature de la face ne joue pas ici un 
rôle aussi considérable, étant donné que la variation relative de la 
surtension ne s'élève qu’à 3 à 4 %. Il découle également du Tableau 
49 que l'importance de la surtension métallique est influencée plus 


Tableau 49 


Relation entre la valeur de Ia surtension métallique (mV) et 
la nature de la face du monocristal à &—1:10-3 A/em? et £—25 °C 


Métal et solution 


Indices Ni 
de Pb Sn . Cu NiCl, 10 M 
la face Pb(C10:)2 0,5 M | SnCis 0,5 M | Cu(ClOi}2 0,5M | x:B03° 0.33 M 
HCIOz 0,5 M HCI 0,5 M HCIO& 0,5 M et pH=—3,1 
(100) 3,0 2,5 35 768 
(110) 3,0 4,0 30 809 
(111) 4,4 43 819 


fortement par la nature du métal que par l'orientation cristallogra- 
phique de la surface de l’électrode. Quelle que soit la face sur laquelle 
est déposé le métal, la surtension de nickel est toujours supérieure 
à celle de cuivre, et cette dernière est toujours supérieure à celle 
d’étain ou de plomb. 

Le rôle effacé que jouent les facteurs de cristallisation dans les 
phénomènes de surtension est également confirmé par les données 
relatives à la cinétique de la déposition cathodique de métaux solu- 
bles dans le mercure sur les amalgames correspondants. Les résultats 
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fournis par l’étude cinétique des réactions d'échange d'ions métal- 
liques entre les amalgames dilués et les solutions de nitrates montrent 
le décroissement du courant d'échange dans la série suivante: 


T1, Pb, Cd > Cu, Zn > Ni 


L’allure des courbes potentiel-temps obtenues par Heyrovsky 
à l’aide de polarographie oscillographique montre que le degré de 
réversibilité des réactions de décharge et d’ionisation au contact des 
électrodes de mercure (plus précisément, les électrodes à l’amalgame) 
décroît dans cet ordre de succession 


T1, Pd, Cd, Sn, Bi, Sb, Sn, Cu 


L'ordre dans lequel les métaux sont rangés suivant leur degré 
d’irréversibilité ‘et, partant, suivant la valeur de la surtension métal- 
lique reste pratiquement toujours le même, et cela que le métal se 
dépose sur une cathode solide en même métal ou sur un amalgame 
dilué de celui-ci. L’électrodéposition de métaux de la triade du fer 
sur la cathode de mercure est également accompagnée d’une polari- 
sation nettement supérieure à celle de tous les autres métaux figurant 
au Tableau 48. Elle se déroule en l’occurrence d’une façon moins en- 
core réversible qu’au contact des cathodes solides. Toutefois, ces 
métaux sont pratiquement incapables de donner des amalgames et 
leur déposition se produit, en cas d'utilisation des cathodes de mer- 
cure, sur de petits îlots cristallins presque toujours isolés. 


23.2.2 RÔLE DE LA COMPOSITION DE LA SOLUTION 


Les recherches systématiques sur l'influence exercée par la com- 
position de la solution sur la cinétique de l’électrodéposition de mé- 
taux ont débuté en 1917 avec les travaux d’Izgarychev. Il a été établi 
que lors de la déposition cathodique de métaux à partir de solutions 
de leurs sels simples un rôle important revient à la nature de l’anion 
du sel. L'influence exercée par l’anion sur la valeur de la surtension 
et sur le caractère des dépôts formés se manifeste pour de nombreux 
métaux, mais elle se fait sentir particulièrement pour les métaux 
dont l’électrodéposition ne donne pas lieu à une forte polarisation. 
La valeur de la surtension décroît normalement quand on passe 
d'un anion à ur autre dans la série suivante: 


POF, NO5, SO, CIO: > NH,S03 > CI > Br > I- 


et la tendance à la formation de dépôts plus grossiers (à cristaux plus 
gros) va d’ailleurs en augmentant dans le même ordre de succession. 
L'influence qu'exercent les anions est facilement comparable aux 
effets dus aux facteurs cristallographiques. C’est ainsi que le rempla- 
cement des solutions de perchlorates par les solutions de sulfamines 
fait diminuer la surtension lors de l’électrodéposition du plomb à 
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peu près dans la même mesure que le passage de la face (111) à la 
face (110). 

La présence dans la solution, outre les ions métal en cours de 
décharge, de cations indifférents fait augmenter la surtension métal- 
lique. De tels effets ont été observés lors de l’électrodéposition du 
nickel, du zinc, du cuivre et d’autres métaux. Dans les solutions 
aqueuses, les cations indifférents sont les ions hydrogène. L’accrois- 
sement de la concentration de ceux-ci conduit le plus souvent à l’aug- 
mentation de la surtension métallique. Une élévation considérable 
de cette dernière est observée en présence de cations tensio-actifs 
du type de l’ammonium tétrasubstitué. 

La forte sensibilité du phénomène d’électrodéposition de métaux 
à la pureté des solutions permet de conclure que l’addition, non 
seulement d’électrolyte, mais aussi de tout corps, surtout d’un agent 
tensio-actif, doit jouer en l'occurrence un rôle considérable. Ainsi, 
l'introduction dans le bain de zingage d’une quantité infime de 
gélatine (de l’ordre de 0,005 %) fait changer la valeur de la pola- 
risation cathodique et le caractère des électrodépôts (Izgarychev 
et Titov, 1917). 

L'introduction dans la solution de traces de corps moléculaires 
et ioniques est un des procédés les plus efficaces pour influencer l’é- 
volution de l’électrodéposition de métaux. De nombreux corps, la 
plupart du temps des substances organiques, sont susceptibles d’ac- 
centuer la brillance des dépôts (brillanteurs), d’autres sont capables 
d’aplanir leur surface (nivelants) ou de modifier d’autres caractéris- 
tiques, telles que la porosité, la dureté, la fragilité, la capacité 
d’occlure de l'hydrogène, etc. (Koudriavtsev, Matoulis et coll.). 

La polarisation d'adsorption découverte par Lochkarev se mani- 
feste par le fait que l’addition de certains corps tensio-actifs (telle 
la tribenzylamine) à la solution fait changer la vitesse de déposition 
du métal sur la cathode de mercure et sur les cathodes solides. Pre- 
mièrement, cette vitesse devient inférieure à celle qui est observée 
avant l'introduction de l’additif et, deuxièmement, elle devient 
indépendante, pour un large domaine des potentiels, du potentiel 
de cathode. Toutefois, dès qu’un potentiel déterminé (normalement 
très négatif) est atteint, l’action de l’additif cesse de s’exercer. La 
vitesse de déposition commence à croître rapidement, s’approchant 
de la valeur qui est considérée comme normale pour ces conditions 
et qui correspond au courant de diffusion limite. La confrontation 
des résultats fournis par les mesures de la polarisation sur les catho- 
des de mercure avec les courbes électrocapillaires et les courbes de 
capacité différentielle (construites avant et après l’introduction de 
l'additif) a montré que le potentiel auquel l’action exercée par 
l’additif cesse de se manifester coïncide avec le potentiel de désorp- 
tion de cet additif (fig. 92). L’action de l’additif se révèle d’ailleurs 
spécifique. Les mêmes additifs ou leur combinaison déterminée frei- 
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nent dans des degrés différents la décharge d'ions variés sur la ca- 
thode de mercure. Le phénomène de polarisation d’adsorption est 
mis à profit pour améliorer la qualité des dépôts galvaniques lors de 
l'obtention d’alliages par voie électrolytique. 

Toutes les données énumérées se rapportent au cas où les métaux 
sont déposés à partir de solutions de leurs sels simples. Si les addi- 
tifs minéraux ou organiques donnent des composés complexes avec 
le métal à électrodéposer, l’allure de la réaction à la cathode s’en 


Lo 


Fig. 92. Schéma illustrant l’essence de la polarisation d’adsorption: 


1 — courbes de polarisation pour l’électrodéposition cathodique du métal dans les conditions 

ordinaires; 1’ — dans les Conditions de formation d’un film d’adsorption; 2 — courbes 

électrocapillaires pour une solution pure ; 2’ — pour une solution contenant un corps tensio- 

actif responsable de la formation du film ; 3 … trs de capacité ayant un pic de désorption 
e l’additi 


trouve profondément modifiée. Tout d’abord, la formation de com- 
plexes en solution déplace le potentiel d'équilibre du métal dans le 
sens négatif du fait de la diminution de la concentration en ses ions 
libres. L’addition d’un corps M'A (dont les anions sont susceptibles 
de donner des composés complexes MA, avec les ions métal M°* à 
déposer) déclenche dans la solution une réaction de complexation : 


M + xA-=MAT *, (23.4) 
où (z — x) est la charge des ions qui en résultent. La réaction (23.4) 
a pour constante de complexation 


_ IMAF®) 
KE GE - (23.5) 


La grandeur inverse est appelée constante de fragilité du complexe: 


[Mz*] [AT }* 
K en 
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La constante de fragilité traduit l'aptitude du complexe à la disso- 
ciation avec régénération des ions primitifs M°* et définit de la sorte 
leur concentration d'équilibre: 


+ MAZ * 

[M*1= Xr HE. (23.7) 
La réaction de complexation a pour conséquence qu’une certaine 
fraction des ions M°*+ (d’autant plus grande que la constante de fra- 
gilité est plus petite) sera présente dans la solution sous forme d'ions 
complexes! MAZ-* et, par conséquent, la concentration des ions mé- 
tal libres devra diminuer. Cette diminution et, en conséquence, le 
déplacement du potentiel réversible de l’électrode dans le sens néga- 
tif seront d'autant plus considérables que la constante de fragilité 
est moindre et que la concentration de l’additif est plus élevée. Un 
choix judicieux des complexants appropriés et de leurs concentra- 
tions permet de modifier les potentiels d'équilibre des divers ions 
métal présents dans la solution de façon à assurer soit leur dépôt si- 
multané sous forme d’un alliage, soit leur séparation la plus complète. 
L'apparition de complexes dans une solution influe, non seule- 
ment sur les potentiels d'équilibre des métaux, mais encore sur la 
valeur de la surtension et sur le caractère des dépôts cathodiques. 
Quand on passe des électrolytes simples aux électrolytes complexes, 
on observe normalement une augmentation de surtension et une 
réduction de la taille des grains constituant les dépôts; simultané- 
ment, on voit disparaître la tendance à la formation et à la crois- 
sance des arborescences. Ainsi, l’argent qui, lors de l’électrolyse 
d’une solution de nitrate d'argent, se dépose à la cathode presque 
sans polarisation et donne des dépôts non uniformes et rugueux, peut 
être obtenu à partir des solutions de cyanures complexes sous forme 

de dépôts lisses, constitués de cristaux fins. 


23.3. Nature de la surtension métallique 


La polarisation d’électrode observée au cours de l’électro déposi- 
tion de métaux peut être liée soit aux transitions de phase (v. Chapi- 
tre XV) et n'être autre chose qu’une forme de surtension de phase 
(formation lente des germes tri et bidimensionnels, diffusion super- 
ficielle des adatomes ou des adions), soit à la lenteur du stade électro- 
chimique proprement dit (v. Chapitre X VT) et coïncider avec la sur- 
tension électrochimique. Dans l’électrodéposition de métaux, un 
rôle considérable revient aux empêchements survenant au stade 
de transport ainsi qu'au stade de transformation chimique (v. Cha- 
pitre XIV) qui précède l’acte électrochimique. Pour cette raison, 
il est nécessaire, en procédant à l’analyse des phénomènes de dépo- 
sition cathodique de métaux (surtout s’il s’agit des électrolytes 
complexes), de tenir toujours compte de la polarisation de concen- 
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tration, c.-à-d. de la surtension de diffusion et de la surtension 
chimique ou réactionnelle. Enfin, dans les conditions de la dépo- 
sition cathodique de métaux, l’état énergétique de l’ion incorporé 
au dépôt en cours de formation peut être différent de son état dans le 
réseau cristallin normal du métal considéré et, en règle générale, 
correspondre à un niveau énergétique plus.élevé. Le passage de cet 
état métastable à l’état normal peut être responsable lui aussi de 
l’apparition d’une forme particulière de surtension de phase (surten- 
sion de cristallisation). 

La prédominance de telle ou telle forme de surtension est déter- 
minée par la nature du métal, la composition de la solution, la den- 
sité de courant, la température de l’électrolyte. Aux températures 
ordinaires et en cas d'utilisation d'électrolytes simples, non com- 
plexes, la valeur de la surtension varie avec la nature des métaux ainsi 
que cela est illustré par le Tableau 48. Les données expérimentales 
montrent que l’électrodéposition de métaux situés au début de la 
série (Hg, Ag, T1, Pb, Cd, Sn) est accompagnée seulement d’une pola- 
risation peu élevée, due principalement à la lenteur du stade d’appa- 
rition et de propagation de la nouvelle phase. La lenteur du stade 
électrochimique ne joue pas ici un rôle appréciable. Dans la littéra- 
ture électrochimique, on appelle souvent ces métaux, pour lesquels 
la surtension de phase est un trait caractéristique, métaux normaux. 
Par contre, lorsqu'il s’agit du dépôt des métaux situés en fin de la 
série du Tableau 48 (métaux de la triade du fer), on observe une pola- 
risation élevée, due principalement à la lenteur du stade électro- 
chimique. Ces métaux, pour lesquels la surtension électrochimique 
est un caractère distinctif, s'appellent métaux inertes. La position 
intermédiaire tant en ce qui concerne la valeur de la polarisation 
(la superposition de plusieurs types de surtension est ici la plus pro- 
bable) est occupée par les métaux tels que Bi, Cu et Zn. 

Cette différence des valeurs et des mécanismes de la surtension 
est, selon Volmer, responsable des caractères divers des dépôts catho- 
diques formés par les métaux normaux et inertes. Tous les facteurs 
entraînant le freinage de l’acte de décharge doivent, si l’on se place 
à ce point de vue, atténuer le rôle relatif des phénomènes de cristal- 
lisation et favoriser l'obtention de dépôts uniformes à grains fins. 
L’accentuation du freinage est atteinte soit en faisant entrer les 
ions simples dans des complexes plus stables, soit en ajoutant des 
agents tensio-actifs (si l’adsorption de ces derniers influe le plus sur 
l'acte de décharge). Le changement de structure des dépôts quand 
on passe des électrolytes simples aux cyanures, ainsi que le caractère 
de l’électrodéposition dans les conditions de la polarisation d’ad- 
sorption, viennent confirmer ce point de vue. 


36—-0232 
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23.4. Facteurs déterminant la valeur de la polarisation 
au cours de la déposition cathodique de divers métaux 


23.4.1. ÉNERGIE D'UN ION DANS LE MÉTAL ET SON ÉTAT EN SOLUTION 


On ne parvient pas jusqu’à présent à élucider tout à fait la ques- 
tion de savoir pourquoi existe-t-il une différence aussi grande quant 
à la valeur et la nature de la surtension métallique pour les métaux 
normaux et inertes et avec quelles propriétés des métaux (ou des 
solutions) est-elle liée. On a entrepris d'expliquer ces phénomènes 
par les rapports différents entre la solidité des liens qui unissent les 
ions en solution et dans le réseau cristallin des métaux normaux et 
inertes. Une telle hypothèse équivaut à l’admission que la décharge 
met en jeu. les ions sous la forme qu'ils ont en solution et que la 
décharge fait passer l’ion directement à sa position définitive dans le 
réseau métallique. Si cette hypothèse est admise, l’acte de décharge 
coïncidera avec la réaction d'électrode globale pour le dépôt métal- 
lique, alors les changements énergétiques qui lui correspondent 
seront conformes au diagramme de Gurney (v. fig. 32). Le minimum 
de la courbe potentielle de gauche correspondra alors à un état !sta- 
ble de l’ion au sein de la solution et, dans le cas des ions simples, sera 
déterminé par l’énergie d’hydratation AGen de l’ion. Le minimum de 
la courbe potentielle de droite traduira la position stable de l’ion 
dans la couche superficielle du réseau cristallin du métal et sera 
déterminé par le travail Ÿ qui devra être fourni pour assurer son 
arrachement du réseau cristallin. L'énergie d’activation de la déchar- 
ge croît avec l’augmentation de l’énergie d’hydratation de l’ion et 
avec le décroissement du travail requis pour son extraction. Vu 
ce qui vient d'être dit, on devrait s'attendre à ce que pour les métaux 
normaux l'énergie d’hydratation de leurs ions en solution soit plus 
faible et que le travail d'extraction d'ions du réseau soit plus grand 
que pour les métaux inertes. Or, les données expérimentales ne con- 
firment pas cette supposition. Ainsi, il ressort du Tableau 50 que la 
différence AGen — Ÿ, de même que les valeurs absolues de l’énergie 
d’hydratation et du travail d'extraction, est presque la même pour 
le zinc et le nickel, bien que le zinc se dépose avec une surtension 
nettement inférieure à celle de nickel. Cela ne veut pas dire que la 
solidité des liaisons des ions en solution et au sein du métal ne joue 
aucun rôle, mais on ne peut en donner la mesure par simple confron- 
tation des valeurs de AG.n et de Y. | 

L’insuffisance de cette conception simplifiée découle également 
des considérations générales. Les valeurs des potentiels standard 
d'’électrode varient parallèlement avec la variation de la différence 
entre les énergies chimiques d’hydratation des ions en solution et le 
travail d'extraction d'ions du réseau cristallin. Pour cette raison, 
on pourrait estimer que la valeur de la surtension métallique doit 
varier dans le même ordre de succession que la série des tensions des 
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Tableau 50. 


Confrontation des valeurs de l’énergie d’hydratation chimique 
avec celles du travail d’extraction d’ions du réseau 
cristallin de certains métaux 


Ions 
Caractéristiques, 
kcal/ion-g Agt | Cd2+ | Co2t+ | Cu2+ Fe2+ Ni2+ Ph2+ Zn2+ 
AGen 113 | 425 | 480 | 491 | 448 | 491 | 353 | 479 
Y 431 | 432 | 409] 535 | 430 | 472 | 371 | 460 
AGeh—Y 149 | -7 | +71 | -44 | +18 | +41 | -418 | +149 


métaux. L'expérience est cependant en désaccord avec cette conclu- 
sion. C’est ainsi que le zinc, dont le potentiel standard est égal à 
—0,76 V, se dépose avec une surtension plus faible que le fer dont. 
le potentiel standard est de —0,44 V. En même temps, la surtension 
pour la déposition du zinc est à peu près la même que pour celle du 
cuivre qui est un métal électropositif ebur+ycu — +0,34 V). 

L'hypothèse que l’électrodéposition de métaux s’effectue, non 
pas comme une réaction constituée de stades successifs, mais comme 
un acte élémentaire unique est en contradiction avec tous les résul- 
tats obtenus au cours des recherches sur la cinétique des différents 
phénomènes électrochimiques. Ainsi, en. ce qui concerne le dégage- 
ment cathodique d'hydrogène, l'admission de cette hypothèse abou- 
tirait à une conclusion, contraire à la réalité, sur l’indépendance de 
la surtension d'hydrogène par rapport à la nature du métal. Pour 
pouvoir expliquer la relation entre la surtension métallique et la 
nature du métal, ainsi que le caractère de l'influence exercée par la 
composition de la solution sur la valeur de la surtension, il est néces- 
saire de prendre en considération, non seulement l'état initial et 

‘état final des ions métalliques, mais également la nature des actes 
élémentaires. Il faut d’ailleurs tenir compte de l’état et des pro- 
priétés des particules réagissantes aux différents stades du processus 
global. 

Nombreux sont les chercheurs qui ont essayé de parfaire la 
théorie de l’électrodéposition de métaux en faisant appel à des 
conceptions sur la structure électronique de leurs ions. Une de ces 
tentatives a été entreprise par Lyons (1954). Selon lui, la valeur de la 
surtension métallique dépend des structures électroniques des ions 
qui se déchargent et du métal déposé sur la cathode. La surtension 
sera alors particulièrement grande dans deux cas. Premièrement, si 
les aqua-complexes (ou autres complexes) sont formés par les ions 
en mettant en jeu les électrons gravitant sur les orbites internes 
(complexes à orbites internes), grâce à quoi les liaisons des ions 
qui s’établissent en solution sont les plus solides. Deuxièmement, 


6% 


564 PART. VI. CINÉTIQUE DE PHÉNOMÈNES AUX ÉLECTRODES 


tn! 


si la différence entre les structures électroniques de l’ion et du métal 
est grande ; dans ce cas, il faut une énergie d’activation considérable 
pour leur réarrangement aux cours de la décharge. Les ions qui se 
déchargent présentent habituellement une structure différente de 
celle des ions présents dans la solution. Ce phénomène tient à ce 
que pendant l’adsorption sur l’électrode il se produit une dissociation 
partielle de l’ion simple hydraté ou de l'ion complexe. Les liaisons 
ainsi libérées retiennent l’ion à la surface de l’électrode et le réarran- 
gement de sa structure électronique continue jusqu’au moment de la 
décharge dans le sens de rapprochement de la structure de l’ion dans 
le métal. Ensuite, il se produit la décharge suivie soit d’une dé- 
shydratation complète de l’ion, soit de la dégradation du complexe 
et de l’incorporation de l’atome de métal dans le réseau cristallin. 

Tous les métaux signalés au T'ableau 48 donnent, selon Lyons, 
des aqua-complexes à orbites externes, c.-à-d. des complexes dans la 
formation desquels interviennent les électrons gravitant sur les 
orbites externes. C’est ce qui rend possible leur électrodéposition 
à partir des solutions aqueuses, à la différence des métaux tels que 
4e titane, le zirconium et autres, dont les ions sont présents en solu- 
-tion sous forme de complexes à orbites internes. La forte surtension 
-des métaux de la triade du fer est due au fait que la structure électro- 
nique de leurs aqua-ions en cours de décharge est nettement diffé- 
rente de celle du métal correspondant. Les structures électroniques 
des métaux normaux dans le cristal et dans les complexes aqueux 
sont proches, aussi ces métaux présentent-ils une faible surtension. 

Les idées de Lyons traduisent dans une certaine mesure quelques- 
unes des particularités caractéristiques de la déposition cathodique 
de métaux. Il est incontestable qu'un rôle assez important doit 
être attribué dans ces phénomènes à la spécificité de la structure 
électronique des ions. Toutefois, ce facteur ne suffit pas à lui seul 
à élucider complètement la nature des phénomènes d’électrodéposi- 
tion de métaux. La raison en réside tout d’abord dans l’absence de 
données fiables sur la structure des ions en solution et à la surface de 
l’électrode, ce qui incite les chercheurs à recourir à des structures 
hypothétiques. En plus, la théorie de Lyons, même quand elle 
fait appel à des structures de ce genre, n’est pas en mesure d’expli- 
quer certaines relations établies par voie expérimentale, notamment 
celles qui ont trait à la déposition de métaux de la mine du platine. 
Cette théorie fait abstraction de l'influence exercée par la valeur 
du potentiel d’électrode et la structure de la double couche électri- 
que sur l’électrodéposition de métaux. Enfin, elle n'est pas à même 
d'expliquer le rôle que jouent dans ce phénomène la composition 
de la solution et, surtout, les corps tensio-actifs. Le développement 
ultérieur des conceptions sur le rôle de la structure des ions métal- 
liques en décharge lors de l’électrodéposition de métaux est dû 
aux travaux de Vitek (1957). 
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28.4.2. ACTIVITÉ DE LA SURFACE DE LA CATHODE DANS 
L'ÉLECTRODÉPOSITION DE MÉTAUX 


Selon un autre point de vue, la nature et la valeur de la surten- 
sion métallique sont fonction de l’état de la surface de la cathode, 
lequel peut varier d’un métal à l’autre. Une des causes de ces diffé- 
rences réside dans l'éventualité d’un dégagement d'hydrogène et son 
influence sur le déroulement de l’électrodéposition de métaux. 
On sait que les électrodépôts de fer, de nickel et de cobalt contiennent 
toujours une quantité appréciable d'hydrogène. Les inclusions d’hy- 
drogène peuvent être considérées comme une des causes possibles de la 
déformation du réseau cristallin des dépôts de ces métaux, 
de l’apparition de contraintes internes dans ces métaux, de l’accrois- 
sement de fragilité, etc. L’hydrogène est aussi présent, dans des 
proportions plus faibles, dans les électrodépôts de cuivre et de zinc. 
On ne parvient pratiquement pas à le déceler dans les électrodépôts 
de cadmium ou de plomb. On en déduit que la surtension métallique 
croît parallèlement à la quantité d'hydrogène inclus dans le dépôt 
métallique, c.-à-d. que l’hydrogène entrave vraisemblablement la 
déposition cathodique du métal. On suppose que l'hydrogène joue 
ici le rôle d’anticatalyseur, en freinant la décharge à la faveur de la 
formation d’un film superficiel ou d'hydrures de métaux. 

Compte tenu de l'influence qu'’exerce l'hydrogène sur la cinétique 
de l’électrodéposition de métaux, il importe de mettre en évidence 
les facteurs qui sont responsables de la différence des teneurs en 
hydrogène des divers métaux et qui, par conséquent, sont à l’origine 
de la variation de l’effet freinant de l’hydrogène quand on passe: 
d’un métal à un autre. Il s’est trouvé qu'il n'existe pas en général 
de relation directe entre la fraction du courant total dépensée pour 
le dégagement d'hydrogène et la teneur du métal en celui-ci. C’est 
ainsi que lors de l’électrodéposition du zinc le rendement en courant 
pour l'hydrogène est normalement supérieur à celui que l’on observe 
pour le fer; néanmoins, la teneur du zinc en hydrogène est toujours 
plus faible et la surtension de dégagement d'hydrogène au contact du 
zinc est plus basse. Le rangement des métaux par ordre croissant 
de la surtension de leur déposition correspond à peu près à leur ran- 
gement par ordre décroissant de la surtension d'hydrogène. Toute- 
fois, un rôle plus important doit revenir non pas à la surtension d’hy- 
drogène mais au mécanisme de dégagement d'hydrogène au contact 
d’un métal donné (Antropov, 1952). L’inclusion d'hydrogène dans 
le dépôt métallique est d’autant plus probable que l’élimination des 
atomes d'hydrogène adsorbés à partir de la surface métallique est 
plus lente. Dès lors, les plus grandes quantités d'hydrogène sont 
décelées dans les dépôts cathodiques de métaux de la triade du fer, 
pour lesquels le stade de recombinaison des atomes d'hydrogène 
se déroule lentement. 
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La présence d'hydrogène adsorbé ou inclus ne peut être tout de 
même considérée comme un facteur principal, déterminant la spéci- 
ficité de la déposition cathodique de métaux. 

On pourrait aussi chercher la cause des différences entre les valeurs 
de la surtension métallique et entre les caractères des dépôts cathodi- 
ques dans les tendances inégales des métaux à la passivation et dans 
leurs différents pouvoirs d’adsorption. L'apparition de corps étran- 
gers sur la surface d’un dépôt croissant entrave aussi bien la déchar- 
ge des ions métalliques que leur incorporation dans le réseau cristal- 
lin. Cet effet freinant doit être d’autant plus appréciable que le métal 
considéré se prête plus facilement à la passivation. Les agents de pas- 
sivation peuvent être de l’oxygène dissous, des composés organiques 
présents à titre d'impuretés, des poisons catalytiques, certains ions 
étrangers qui ne participent pas directement à la réaction d’électrode; 
etc. La position à part des métaux de la triade du fer, en particulier 
leur surtension métallique élevée, s'explique, dans cet ordre d'idées, 
par le fait qu'ils sont sujets à la passivation dans une mesure plus 
grande que les autres métaux. Pourtant, ce facteur n’est vraïisembla- 
blement pas déterminant, lui non plus, et il ne préside pas à l’ordre 
de succession des métaux d’après la valeur de leur surtension. Même 
après une épuration très poussée des solutions, en vue de les débar- 
rasser des impuretés et d’en éliminer l’oxygène, la différence entre 
les valeurs de la surtension métallique pour les métaux inertes et 
normaux demeure considérable. A noter aussi que le plomb, qui 
subit la passivation beaucoup plus facilement que le zinc, se dé- 
pose à une surtension plus basse. 


23.4.3. CHARGE DE LA SURFACE DU MÉTAL DANS LES CONDITIONS 
DE SA DÉPOSITION CATHODIQUE 


L'évolution des phénomènes d'’adsorption à la surface de contact 
métal-électrolyte et, par conséquent, le degré de leur influence sur 
les processus ayant pour siège cette surface dépendent pour beaucoup 
du potentiel ou, plus précisement, de la charge du métal. 

On considérait auparavant comme un fait bien établi que la sur- 
face de la cathode est toujours négative et qu'elle est d’autant plus 
négative que le métal de l’électrode est moins noble. Ce point de vue, 
adopté par certains encore à l’heure actuelle, est erroné. La charge 
de la surface du métal ne dépend ni du rôle que le métal joue dans la 
réaction électrochimique (il peut être aussi bien la cathode que 
l’anode), ni de la valeur de son potentiel d’électrode dans des condi- 
tions données. La charge de la surface de l’électrode peut être évaluée 
en faisant appel à l’échelle des potentiels æ, dite aussi échelle réduite, 
proposée par Antropov. Le potentiel d’électrode dans l’échelle 
est une différence entre son potentiel dans des conditions concrètes 
données (notamment pour l'électrodéposition de métaux) et le 
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point de charge zéro correspondant. La valeur du potentiel d’électro- 
de dans l’échelle réduite sert de mesure de la charge de la surface et 
permet de prévoir les ions dont l’adsorption sera la plus probable 
dans des conditions données. Cet état de choses peut être illustré en 
prenant comme exemple la déposition cathodique du nickel, du 
zinc, du cadmium et du plomb à partir de solutions de leurs sels sim- 
ples. Tous ces métaux se déposent à des potentiels négatifs (dans 
l’échelle d'hydrogène) qui, pour des régimes ordinaires de l’électro- 
lyse, sont à peu près égaux aux valeurs suivantes : —0,80 V (Ni et 
Zn), —0,45 V (Cd) et —0,15 V (Pb). Les valeurs de leurs potentiels 
dans l’échelle réduite, c.-à-d. leurs charges, peuvent être évaluées si 
l’on recourt aux données sur les points de charge zéro de ces mé- 
taux (v. Tableau 42): 


ni = —0,80—(—0,2)= —0,6 V; 
Pzn = —0,80—(—0,5) = —0,3 V; 
pea = —0,45—(—0,7)= +0,25 V: 
ppp = —0,15—(—0,7)= +0,55 V. 


Ces valeurs des potentiels @ permettent de conclure que dans les condi- 
tions d’électrodéposition le nickel possède la charge la plus négative : il 
est suivi du zinc quiest chargé lui aussi négativement, alors que le 
cadmium et le plomb sont chargés positivement. Au cours de l’élec- 
trodéposition, la surface des dépôts de nickel et de zinc doit adsorber 
de préférence les cations, tandis que la surface des dépôts de cadmium 
et de plomb adsorbe principalement les anions. Strictement parlant, 
ces conclusions ne sont valables que pour les solutions exemptes 
d’ions tensio-actifs capables d’être adsorbés également par la surface 
métallique portant les charges du même signe. Toutefois, il est 
permis de les étendre aux solutions contenant des corps tensio-actifs 
à condition que la spécificité de l’adsorption soit conditionnée 
par quelques traits caractéristiques de leurs particules et non par 
les propriétés du métal. Dès lors, en connaissant l’évolution de l’ad- 
sorption des corps tensio-actifs ne serait-ce que sur un des métaux, 
par exemple sur le mercure, on peut, à l’aide de l’échelle réduite, 
trouver le domaine le plus probable des potentiels, pour lequel on 
doit s’attendre à l’adsorption des mêmes corps sur la surface de tout 
autre métal. C’est ce qui permet d'établir dans chaque cas concret 
leur influence éventuelle sur la cinétique de l’électrodéposition. 
Soit l’adsorption d’un corps quelconque sur la surface de mercure, 
adsorption possible jusqu’à un potentiel rrêdes — — 1,0 V que 
l’on peut appeler potentiel de désorption négatif (il est facile d'établir 
la valeur du potentiel de désorption au contact du mercure à l’aide 
de mesures volumétriques ou électrocapillaires). Etant donné que 
le point de charge zéro du mercure se situe à —0,2 V, le potentiel 
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négatif de désorption, dans l’échelle réduite, doit être égal à re@dés — 
= — 1,0 — (—0,2) — —0,8 V. En admettant comme première 
approximation que la désorption débute toujours à une même charge 
et en mettant à profit les propriétés de l’échelle réduite, il est permis 
d'affirmer que pour tout métal elle se produira à mass égal à me@dés, 
C.-à-d. que 


M1Pdés = MoŸdés = . « . — HeŸdés. 


Il s'ensuit que l’influence exercée par un corps tensio-actif donné 
sur la cinétique d’une réaction à l’électrode s'arrêtera à un même 
potentiel ®, quelle que soit la nature du métal. À un potentiel de 
désorption œ constant d’un composé donné correspondront cependant 
des potentiels d’électrode tout à fait différents qui dépendent de la 
nature du métal. C’est ainsi que la désorption du composé choisi 
aura lieu, à la surface du zinc, à un potentiel & égal non pas à —0,8 V 
(comme c’est le cas du mercure) mais à —1,3 V, étant donné que 


ZnPdés = HeŸdés — ZnËdés — Znên 
et que 
ZnËdés — ZnPdés + ZnËN = HeŸdés + ZnêN: 


En procédant de la sorte, on peut démontrer que les potentiels de 
désorption dans le cas du cadmium et du plomb seront égaux entre 
eux (—1,9 V). On peut également trouver de la même manière les 
potentiels du début d’adsorption, en d’autres termes les potentiels 
de désorption positifs. Après avoir établi de la sorte le domaine des 
potentiels e pour lequel l’adsorption d’un composé donné sur dif- 
férents métaux est probable, on peut prédire si ce composé est suscep- 
tible d’influencer un phénomène électrochimique concret qui s’ef- 
fectue à une valeur connue du potentiel d’électrode. 

Pour les métaux polycristallins, le domaine de l’adsorption réver- 
sible peut être plus étendu que pour le mercure, car aux faces d’un 
même cristal à indices cristallographiques différents correspondent 
les travaux d'extraction différents et, par voie de conséquence, les 
points de charge zéro différents. Dans la pratique, cependant, on 
observe généralement un phénomène tout à fait contraire : le domaine 
des potentiels auxquels se produit l’adsorption sur les métaux soli- 
des dans les conditions de leur électrodéposition se trouve être moins 
étendu que celui qui est déterminé à partir des données fournies par 
les mesures électrocapillaires ou volumétriques au contact du mer- 
cure. Cela s'explique par le fait que lors de l’électrodéposition de 
métaux les corps tensio-actifs additionnés soit s’incorporent au 
dépôt cathodique, soit subissent des transformations chimiques, 
c.-à-d. que dans les deux cas ils sont dépensés à une vitesse connue au 
cours de l’électrolyse et leur adsorption cesse d’être réversible. On 
voit apparaître la nécessité d’une compensation continue de la perte 
des corps tensio-actifs dans le catholyte, d’où l’augmentation du 
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rôle joué par la diffusion. Par suite du contrôle par diffusion et par- 
adsorption, la concentration des corps tensio-actifs au voisinage de:- 
la cathode sera inférieure à leur concentration volumique *. Dans 
ce cas, on peut se faire une certaine idée du domaine de l’adsorption: 
en utilisant la courbe électrocapillaire construite pour une solution. 
dont la concentration volumique en additif est égale à celle qui s’éta- 
blit au voisinage de la surface de la cathode au cours de l’électrodéposi- 
tion du métal. : 

Si le transport des corps tensio-actifs vers le dépôt cathodique en 
croissance se fait par le courant limite (contrôle par diffusion), leur 


2 
1 === 
LATE 


v 


@ Cations étrangers 
© Cations qui se dechargent 


Fig. 93. Modèle simplifié de la double couche à la surface de contact métal- 
solution pour ® > 0 (a) et pour @ < 0 (b) 


comportement électrocapillaire ne jouera qu'un rôle secondaire. Les 
considérations fondées sur l’échelle réduite des potentiels n’en restent 
pas moins utiles dans les recherches des additifs et des électrolytes 
efficaces pour les bains galvaniques et hydro-électrométallurgiques. 

La charge de la surface du métal doit également être liée à la 
valeur de la surtension métallique (fig. 93). Si la charge du métal 
est positive par rapport à la solution (œ => 0), la double couche for- 
mée dans la solution sera principalement constituée d’anions. Si 
le métal est chargé négativement (<< 0), sa surface attirera à 
partir de la solution les ions positifs de préférence. Le premier cas 
est représenté par le système argent-solution de nitrate d'argent, le 
second, par le système zinc-solution de sulfate de zinc. Si l’on admet 


* Le rétrécissement du domaine de l’adsorption sur les métaux solides peut 
être dû à d’autres facteurs : leur caractère hydrophile plus prononcé, la super- 
position de la non-homogénéité énergétique à l’effet de répulsion mutuelle, etc. 
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en effet que les activités des ions de chacun de ces métaux sont uni- 
taires, leurs potentiels & auront les valeurs standard et les potentiels 
seront égaux à 


Ag® = A8? = 1980 — ALEN = 0,8—(—0,7) = 1,5 V 
et 


ZnP — ZnP° = Z2nE° — ZnEN = — 0,76 —(— 0,5) —= — 0,26 V, 


Soit la déposition des métaux correspondants sur ces électrodes. 
Dans le premier cas (déposition de l’argent), la décharge des ions 
positifs est favorisée par les forces d'attraction s’exerçant entre eux 
et les anions adsorbés par la cathode (tout comme la grille positive- 
ment chargée accélère le mouvement des électrons dans un tube 
radio à trois électrodes). A un faible déplacement du potentiel dans 
le sens négatif correspond une vitesse considérable de décharge. Il 
‘en résulte que même aux densités de courant élevées la surtension 
reste peu importante. Dans le second cas (déposition du zinc), non 
seulement l'effet accélérateur des anions est inexistant, mais on 
peut même voir apparaître un effet freinant des cations étrangers 
s'ils sont présents dans la solution à côté des ions zinc. L'apparition 
de l'effet freinant devient compréhensible si l’on tient compte du 
fait que vers le moment d'établissement du courant, dans la double 
couche sont présents les ions métal et des cations étrangers, par 
exemple les ions hydrogène. Dès l'établissement du courant, les 
ions métal commenceront à se décharger (dans les conditions où 
la déposition du métal est le phénomène principal à la cathode) et 
leur nombre dans la double couche diminuera, alors que le nombre 
des cations étrangers qui ne subissent pas, eux, la décharge demeu- 
rera inchangé. La perte de charges positives doit être compensée 
par l'entrée de nouveaux cations dans la double couche et ces nou- 
veaux cations peuvent être aussi bien les ions métal que les cations 
étrangers. Ainsi donc, avec un déplacement du potentiel dans le sens 
négatif (qui se traduit par une augmentation de la charge négative 
de la surface métallique), la proportion des cations qui se déchargent 
dans la double couche diminuera, tandis que la proportion des cations 
étrangers et la charge positive totale de la « grille cationique » aug- 
menteront. L'arrivée des cations métal sera de la sorte entravée 
et le processus de décharge nécessitera une surtension plus grande. 
Lorsqu'il s’agit de la décharge d’anions complexes, comme c’est le. 
<as des cyanures utilisés comme électrolytes dans l’argentage et le 
zingage, les proportions s’inversent. La grille « anionique » exerce 
en l'occurrence un effet freinant et non un effet activant. 
L'existence de tels effets est confirmée par des faits expérimen- 
taux (décroissement de la surtension métallique avec l'augmentation 
de l’activité superficielle des anions du sel de métal, accroissement 
de la surtension métallique avec l'augmentation de concentration 
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des ions hydrogène et, en cas d'introduction de cations tensio-actifs, 
accroissement sensible de la surtension d'hydrogène quand on passe 
d’une surface métallique positivement chargée à une surface négati- 
vement chargée, etc.). Tous les métaux normaux (Hg, Ag, TI, Pb, 
Cd), pour la déposition desquels la surtension est minime, sont 
chargés positivement par rapport aux solutions de leurs sels simples 
(p >> 0), alors que tous les métaux, dont la déposition est caractéri- 
sée par une surtension élevée (métaux de la triade du fer), sont chargés 
négativement (o << 0). Pour cette raison, quand on étudie les phéno- 
mènes d'électrodéposition de métaux, il faut tenir compte de la 
charge portée par la surface de l’électrode, bien que la valeur de cel- 
le-ci ne détermine pas toutes les particularités de ces phénomènes. 
Ainsi, par exemple, on ne parvient pas à expliquer la forte diffé- 
rence des valeurs de la surtension pour les dépositions du zinc et du 
nickel, métaux possédant, en état d'équilibre, des charges négatives 
à peu près égales de la surface. De même, la déposition du cuivre, si 
l’on en juge d’après la valeur de son potentiel œ, devrait se pro- 
duire avec la même facilité que la déposition du cadmium ou du 
plomb, alors que les données expérimentales sont en désaccord avec 
cette présomption. 


23.4.4. AUTRES CAUSES ÉVENTUELLES DE L’APPARITION 
DE LA SURTENSION MÉTALLIQUE 


L’impossibilité d'expliquer toutes les particularités cinétiques de 
l’électrodéposition de métaux en se plaçant à un point de vue unique 
incite à chercher d’autres modes d'interprétation de ces phénomènes 
et de faire appel, faute d’une théorie générale, à des hypothèses par- 
ticulières. Ainsi, certains auteurs croient que la surtension accom- 
pagnant la déposition de métaux est liée au nombre d'électrons inter- 
venant dans un acte de décharge élémentaire (Heyrovskÿ). On sup- 
pose d’ailleurs que les réactions mettant en jeu un seul électron s’ef- 
fectuent pratiquement sans freinage. Dans les cas où un seul électron 
intervient dans l’acte de décharge (ou lorsque la réaction peut être 
divisée en plusieurs stades successifs mettant en jeu un seul électron), 
la surtension doit être faible. Si la décharge des ions métal fait in- 
tervenir deux électrons à la fois, on doit s’attendre à l'apparition 
d’une surtension métallique élevée. Conformément à ces conceptions, 
la faible surtension observée lors de la déposition du thallium et de 
l'argent s'explique par le fait que la réaction de réduction nécessite 
Ja participation d’un seul électron : 


Tlt +e- = [TI] 
Ag* +e- = [Ag] 


La surtension métallique peu élevée propre au cuivre et au zinc est 
expliquée par l’éventualité de déroulement de la décharge en deux 
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stades monoélectroniques : 


Cu?* + e7 — Cu* 
Cu* + e” — [Cul] 
et 
Zn +e- = Zn* 
Zn'+e-— [Zn] 


Lorsqu'il s’agit des métaux de la triade du fer, la décharge se 
fait avec gain simultané de deux électrons 


Fe2* + 2e” — [Fe] 


ce qui a pour effet la faible vitesse de ce processus (la probabilité 
du gain simultané de deux électrons est peu élevée) et la forte surten- 
sion. 

On a cependant remarqué depuis longtemps que la vitesse d’élec- 
trodéposition et la vitesse d’électrodissolution de métaux de la triade 
du fer dépendent du pH de la solution et de la présence d’impureté: 
dans celle-ci. Burstein, Kabanov et Froumkine ont émis (1947) 
l'hypothèse sur la participation directe des ions oxhydrile à la cinétique 
de ces phénomènes. Selon eux, les ions OH- jouent en quelque sorte 
le rôle de catalyseur. Le mécanisme des réactions de déposition catho- 
dique et de dissolution anodique du fer, du cobalt et du nickel avec 
formation de particules intermédiaires du type de FeOH, FeOH* 
ou Fe-FeOH* a été envisagé par la suite par Heisler, Bockris, Fischer 
et Lorenz, parmi beaucoup d’autres. On a proposé plusieurs schémas 
expliquant les données expérimentales telles que le caractère de la 
relation entre la vitesse de réaction et le pH, la pente lente de la droite 
de Tafel pour les solutions pures d'acide sulfurique, cette pente qui 
devient plus rapide quand on passe aux solutions d’acide chlorhydri- 
que et en cas d'introduction de corps tensio-actifs, etc. A titre illus- 
tratif, on peut citer le schéma de Bockris ; 


Fe2* + OH= = FeOH* 
FeOH* + e7 — FeOH 
FeOH + e° — [Fe] + OH” 


dans lequel le processus de déposition du fer est divisé en un stade 
chimique et deux stades électrochimiques, la vitesse de la réaction 
globale étant déterminée par le transfert du premier électron (deu- 
xième stade). 


CHAPITRE XXIV 


DISSOLUTION ÉLECTROCHIMIQUE ET PASSIVITÉ 
DES MÉTAUX 


La dissolution électrochimique des métaux comprend deux grou- 
pes principaux de phénomènes: la dissolution provoquée (forcée) sous 
l’effet du courant extérieur (dite aussi dissolution anodique des mé- 
taux) et la dissolution spontanée par suite de l'interaction chimique 
avec le milieu ambiant. La dissolution spontanée du métal, ainsi 
que sa dissolution anodique, est couramment appelée, au cas où ces 
phénomènes sont indésirables, destruction corrosive ou corrosion des 
métaux. Les deux groupes de phénomènes présentent aussi bien des 
traits communs que des traits spécifiques et l’on observe souvent une 
superposition de l’un d'eux à l’autre. 


24.1. Dissolution anodique des métaux 
24.1.1. CARACTÉRISTIQUE GÉNÉRALE DU PROCESSUS 


Les anodes métalliques sont couramment utilisées dans l’industrie 
électrochimique et les exigences présentées à ces anodes varient sui- 
vant le procédé. 

19 L’anode doit se dissoudre quantitativement avec formation 
d’aqua-ions (ou ions complexes) ayant une seule et même valence. 
À cette exigence doivent satisfaire les anodes quand il s’agit de l’ob- 
tention de certains revêtements galvaniques, comme c’est le cas des 
opérations de cuivrage, de nickelage ou de zingage. Si le cuivrage 
est opéré dans des bains acides, il est indispensable que le cuivre se 
dissolve sous forme d’ions divalents. La réaction 


Cu = Cu* +e- 


est ici indésirable, car l'accumulation d'ions cuivre monovalents 
au-delà de la concentration d'équilibre entraîne la précipitation du 
cuivre métallique sous forme de poudre, à la suite de la réaction de 
disproportionnation 

| 2Cu* — Cu + Cu’*t 
La présence de cette poudre qui vient se plaquer contre la surface de 


la cathode fait que les dépôts finalement obtenus ne sont pas:.lisses 
(qualité imposée par la galvanoplastie) mais rugueux. 
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2° La dissolution anodique doit être sélective, c.-à-d. que l’un des. 
constituants du matériau formant anode doit se dissoudre quantita- 
tivement (souvent sous forme d'ions déterminés), alors que ses autres 
constituants ne doivent pas se dissoudre. À titre d'exemple de ces 
processus, on peut signaler l’affinage électrolytique du cuivre. Ce 
dernier se dissout en l’ occurrence sous forme d'ions cuivriques, alors 
que les métaux nobles restent à l’état intact et s'accumulent sur le 
fond de la cuve et forment ce qu’on appelle boue anodique. 

93° L’anode doit se dissoudre avec formation sur sa surface de 
produits solides très adhérents qui résultent de l'interaction de ses 
ions avec d’autres ions présents dans la solution ou avec l'oxygène 
se dégageant à l’anode. Comme exemples de ces processus on peut 
citer l’anodisation de l'aluminium, le brunissage de l’acier, le charge- 
ment du pôle positif de l accumulateur au plomb, la phosphatation, 
etc. 

4° L’anode doit se dissoudre avec aplanissement simultané de sa 
surface qui doit d’ailleurs acquérir une brillance (électropolissage 
des métaux). La dissolution quantitative de l’anode n’est pas ici 
obligatoire et une partie du courant peut être dépensée pour le déga- 
gement d'oxygène. 

9° L’anode ne doit pas se dissoudre et le seul phénomène à l’élec- 
trode est celui de dégagement gazeux, le plus souvent le dégagement 
d'oxygène. Cette exigence est présentée aux anodes quand il s’agit 
de l’électrolyse de l’eau, l’électro-extraction du zinc, le chromage, 
l’électrolyse des solutions de chlorures de métaux alcalins. Dans ce 
dernier cas, outre la résistance chimique, l’anode doit favoriser le 
dégagement de chlore et défavoriser le dégagement d'oxygène. 

Si, sous l'effet du courant extérieur, la quantité du métal dissous 
est supérieure à celle calculée à l’aide des lois de Faraday, on en dé- 
duira qu’à la dissolution anodique du métal est superposée sa disso- 
lution spontanée, autrement dit qu’il y a corrosion simultanée du 
métal. Si l’anode, qui doit dans des conditions données être stable, 
se dissout en réalité sous l’effet du courant extérieur (ou par suite de 
l'interaction avec le milieu ambiant), on en déduira que, parallèlement 
à la dissolution anodique, il y a corrosion. 

Laquelle des variantes envisagées du comportement anodique 
des métaux aura lieu, cela dépend de la nature du métal lui-même 
et de la composition de la solution, notamment du pH. La densité 
de courant et la température jouent également un rôle considérable 
en l'occurrence. Un même métal peut être, suivant les conditions 
concrètes, tantôt une anode soluble, tantôt une anode stable. 

Une estimation du comportement probable de chaque métal dans 
des conditions voisines de l’état d'équilibre peut être faite à l’aide 
des diagrammes potentiel-pH (diagrammes de Pourbaix). Ils permet- 
tent d’établir les domaines les plus probables, du point de vue ther- 
modynamique, de potentiel, de pH et de concentration en ions métal- 
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liques, qui correspondent aux divers comportements électrochimiques 
du métal considéré. Il ressort notamment du diagramme e-pH pour 
le zinc (fig. 94) que dans la région de solutions acides, pour les poten- 
tiels supérieurs à ceux de la droite Z, le zinc se dissout pour donner 
des ions hydratés Zn:ë. Vers le moment où le pH devient égal à 6,5, 

il y a possibilité de formation d’hydroxyde de zinc Zn(OH),, produit 
difficilement soluble, et la dissolution du zinc se trouve entravée. 
Le domaine d'existence de l’hydroxyde est délimité par les droites 2, 
3 et 4 Au pH = 14, le zinc de nouveau passe facilement dans là 


Fig. 94. Diagramme simplifié de Pourbaix pour le zinc 


solution, mais cette fois sous forme d’anions ZnO54, facilement 
solubles en milieux alcalins et ne pouvant opposer des obstacles à 
la dissolution anodique du zinc ou à la corrosion de celui-ci. Ce do- 
maine est délimité par les droites 4, 5 et l’axe des ordonnées. Au- 
dessous de la droite brisée 7-5-5 est situé le domaine de stabilité 
du zinc, où les considérations d'ordre thermodynamique ne permet- 
tent pas de s’attendre au passage du zinc dans la solution. La figure 94 
se rapporte au cas particulier où l’activité des ions zinc en solution 
se chiffre à 102? mole/l. Pour toute autre valeur de l'activité, la 
disposition respective des zones subira des modifications. Pourbaix 
et ses collaborateurs ont établi les diagrammes de ce genre pour la 
plupart des métaux et plusieurs alliages, et cela pour quatre valeurs 
de l’activité des ions métalliques: 100, 102, 104 et 10-6 mole/l. 


24.1.2. DISSOLUTION ANODIQUE DES MÉTAUX A VEC FORMATION 
DE COMPOSÉS FACILEMENT SOLUBLES 


La dissolution anodique d’un métal avec passage de celui-ci dans 
la solution sous forme d'ions hydratés simples (ou complexes) est 
pour une bonne part l’inverse de la déposition cathodique de métaux. 
Le phénomène à l’anode débute par la destruction du réseau cristal- 
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lin et se termine par la formation d'ions métal en solution; au lieu 
des stades de formation du réseau cristallin on voit apparaître les 
stades de destruction de ce réseau ; au lieu de la décharge des ions, 
l’ionisation des atomes de métal, et ainsi de suite. La réaction globale 
de dissolution anodique d’un métal, en cas où elle conduit à des ions 
hydratés simples, peut s’écrire sous forme de l'équation suivante 


[M] + xH,0 — M°*.27H,0 +- ze (24.1) 
ou bien, si elle fournit des ions métal complexes, 
[M] + xA- + yH,0 = MAS *.yH,0 + ze (24.2) 


Les métaux se dissolvent normalement à l’anode aux potentiels 
plus positifs que les potentiels d'équilibre correspondants, c.-à-d. 
que leur dissolution est accompagnée d’une polarisation anodique. 
La valeur de cette dernière peut être déduite à partir de l'équation 


ÂE — anodeËi —— Ërs (24.3) 


OÙ anode€; est le potentiel du métal dans les conditions de dissolution 
anodique à une densité de courant i. 

L'apparition de la polarisation anodique peut être attribuée à 
1a lenteur soit du stade de transport, soit du stade de dégradation de 
la phase solide, soit du stade d’ionisation qui représentent l’inverse 
des stades correspondants du phénomène à la cathode. Pour la dépo- 
sition cathodique de métaux, la lenteur du transport, c.-à-d. une 
vitesse initiale insuffisante de transfert des ions à décharger à l’élec- 
trode, fait déplacer le potentiel d'électrode dans le sens négatif. 
Pour la dissolution anodique, la lenteur du stade d'élimination en- 
traîne l'accumulation au voisinage de l’électrode des ions passés dans 
la solution et, par conséquent, fait déplacer le potentiel d’électrode 
dans le sens positif. 

Une situation analogue doit être observée dans le cas d’un lent 
déroulement d’autres stades. C’est pourquoi, si l’on n’est pas trop 
éloigné de l’état d'équilibre, on constate une certaine symétrie de 
l’évolution de la déposition cathodique de métaux et de leur dis- 
solution anodique. Ainsi, par exemple, la polarisation anodique pour 
le mercure, l'argent, le thallium et le cadmium se trouve être voi- 
sine en valeur de la polarisation cathodique pour ces mêmes métaux, 
à égalité des densités de courant à la cathode et à l’anode, c.-à-d. à 
égalité des vitesses de déposition et de dissolution. Pour ces métäux 
la variation de la surtension anodique et cathodique avec l’augmen- 
tation de la densité de courant obéit aussi à une même loi. 

Cette analogie se manifeste également par le caractère des change- 
ments survenant à la surface du métal au cours de sa déposition et sa 
dissolution. 

L'énergie requise pour l'élimination d’un élément structural 
quelconque du réseau cristallin dépend de son emplacement sur la 
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surface du cristal (fig. 95). Les liaisons les moins tenaces sont caracté- 
ristiques des éléments structuraux disposés dans les angles du cristal 
où chacun d’eux n’est entouré que de trois voisins les plus proches. 
Le passage d’un tel élément structural du réseau métallique dans 
la solution est encore facilité du fait qu'il peut entrer en contact 
avec le plus grand nombre de molécules d’eau, étant donné que ses 
trois côtés sont orientés vers la phase liquide. Pour éliminer un élé- 
ment structural de l’arête du cristal, il faudra vaincre la résistance 
opposée par ses liaisons avec quatre voisins ; enfin, dans le cas où 
l'élément est disposé à la face même du cristal, le nombre de ses voi- 
sins les plus proches s'élèvera à cinq. L'approche des molécules d’eau 


Fig. 95. Modèle d’une face en dissolution du cristal métallique avec indication 
des positions énergétiquement non équivalentes d'un élément de structure isolé 


est rendue plus difficile dans ce dernier cas et les possibilités de la 
manifestation des forces d'attraction sont elles aussi restreintes en 
l'occurrence. C'est pourquoi la dissolution anodique de cristaux par- 
faits débute par les angles et les arêtes du cristal et entraîne l’appari- 
tion de formations superficielles pareilles aux germes bidimension- 
nels. Tout comme dans le cas de la déposition cathodique d’un métal, 
sa dissolution anodique est favorisée par les défauts et les irrégularités 
réticulaires, y compris les dislocations. 

Les analogies du comportement des métaux normaux lors de leur 
déposition cathodique et leur dissolution anodique se manifestent 
également en ce qui concerne l'influence de la composition de la 
solution. L'effet activant des anions tensio-actifs et l'effet freinant 
des cations étrangers sont également observés au cours de la dissolu- 
tion anodique. Toutefois, les effets dus aux anions sont ici générale- 
ment plus prononcés et les effets dus aux cations sont atténués par 
rapport au phénomène à la cathode. 

Pour les métaux tels que le cuivre et le zinc, la symétrie des phé- 
nomènes à l’anode et à la cathode se manifeste déjà dans un degré 
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plus faible. Leur dissolution anodique s'effectue plus facilement que 
la déposition cathodique. 

Une différence encore plus grande est observée dans le cas des 
métaux inertes. La polarisation anodique pour la dissolution des 
métaux de la triade du fer est nettement inférieure à leur polarisa- 
tion cathodique (pour une même densité de courant). Néanmoins, 
elle s'élève dans ce cas aussi à plusieurs dixièmes de volt et dépasse 
notablement la polarisation anodique qui accompagne la dissolution 
de métaux intermédiaires et normaux. Une série des métaux rangés 
par ordre croissant de la surtension métallique (v. Tableau 48) tra- 
duit donc également l’ordre successif de l’accroissement de polari- 
sation lors de leur dissolution anodique. 

Le comportement des métaux au cours de la dissolution anodique 
n’a pas fait l’objet d’une étude aussi approfondie que leur comporte- 
ment lors de la déposition cathodique. Les données expérimentales 
obtenues confirment tout de même que les principes fondamentaux 
de la théorie de la surtension électrochimique peuvent être étendus 
aux métaux de la triade du fer. Ainsi, la cinétique de la dissolution 
anodique du fer et du nickel est traduite par l'équation de Tafel 


Na = da + balgi (24.4) 


qui peut être facilement déduite à partir de l'équation (16.68) si 
l’on néglige la vitesse de décharge comparativement à la vitesse d’io- 
nisation. 

Les coefficients expérimentaux de l’inclinaison ñe s'accordent 
pas toujours avec la théorie de la décharge lente. C’est ainsi que le 
coefficient b pour la dissolution du fer dans les solutions d'acide 
sulfurique ne s'élève qu'à 0,03 environ. 

Si l’on admet que le fer se dissout à l’anode pour donner des 
ions ferreux (phénomène le plus probable), le coefficient « calculé 
d’après l’équation 

RT 0,06 
M MP per de 


deviendra unitaire. Cette valeur du coefficient « est difficile à expli- 
quer du point de vue de la théorie de la décharge lente, pour peu que 
l’on n’admette pas que le détachement des électrons s’effectue comme 
une réaction successive à deux stades. 

En dehors des stades de transfert d’électron, la réaction globale 
de dissolution anodique du fer, comme vraisemblablement celle des 
autres métaux de la triade du fer, comporte des stades purement chi- 
miques qui mettent en jeu des anions et en premier lieu les ions oxhy- 
drile lesquels accélèrent catalytiquement la réaction à l’anode. La 
dissolution du fer dans les solutions concentrées d’acide sulfurique 
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peut être notamment décrite par le schéma suivant: 
Fe+ OH" = FeOH,4, + e” 
FeOFags = FeOH as + € 


FeOH gs + 2H,0 — Fe2*.nH,0 + OH 


Jù le deuxième stade détermine la vitesse de la réaction globale. 

On dispose actuellement d’un grand nombre de données expéri- 
mentales témoignant de l'intervention des ions OH- dans la dissolu- 
tion anodique d’autres métaux également, bien que la polarisation 
chimique au cours de la dissolution anodique des métaux normaux 
soit vraisemblablement déterminée, en premier lieu, par les phéno- 
mènes de destruction du réseau cristallin. 

La cinétique de la dissolution anodique des métaux doit dépendre, 
non seulement de la concentration des ions oxhydrile, mais aussi de 
la composition anionique de la solution. On admettait d'habitude 
que d’autres ions sont dans telle ou telle mesure capables de déplacer 
les ions OH” de la surface du métal en dissolution et d’affaiblir par 
là leur action catalytique. Cette façon de considérer est notamment 
en accord avec le ralentissement de la réaction de dissolution du 
fer quand on passe des solutions de sulfates aux solutions de chlorures 
ayant un même pH. Les ions C1- ont une activité superficielle plus 
grande que les ions SO’- ou HSO: et se substituent à un nombre plus 
grand d'ions OH”, c.-à-d. qu'ils affaiblissent plus considérablement 
leur effet catalytique sur le phénomène de dissolution. Toutefois, les 
plus fréquents sont les cas où, comme il a été montré par Kolotyrkine 
et ses collaborateurs, l’anion considéré est lui-même capable, tout 
comme les ions OH-, de catalyser la dissolution anodique des mé- 
taux. L'effet résultant est donc déterminé par les conditions concrè- 
tes d'évolution de la dissolution. Aux pH faibles, lorsque la concen- 
tration en ions OH- est minime et la fraction de la surface du métal 
en dissolution qu’ils occupent est peu importante, d’autres anions 
(par exemple, les anions de l’acide sulfurique) sont susceptibles d’être 
adsorbés par la surface libre, sans pour cela diminuer la concentra- 
tion superficielle des ions oxhydrile. Dans ces conditions, la vitesse 
de dissolution doit croître avec l’augmentation de la concentration 
totale des anions. Aux pH élevés, lorsque la concentration des ions 
OH” et la fraction de la surface qu'ils occupent sont considérables, 
l'effet de déplacement des ions oxhydrile par les autres ions commence 
à jouer le rôle prépondérant et la vitesse de dissolution peut dimi- 
nuer avec l'accroissement de la concentration totale des anions. 
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24.2. Passivité des métaux 
24.21, CARACTÉRISTIQUE GÉNÉRALE DE L'ÉTAT PASSIF DES MÉTAUX 


Le caractère du comportement des métaux à l’anode dépend de 
bien des facteurs. Un métal se dissolvant sous l'effet de la polari- 
sation anodique peut, du fait d’un changement de conditions, perdre 
cette capacité et devenir une anode insoluble. Une telle transformation 
d’une anode soluble en une anode insoluble est un cas particulier de la 
passivité des métaux. Le phénomène de passivité des métaux a été 
découvert par Lomonossov et décrit par lui en 1738 dans sa Thèse 
sur l’action exercée par les solvants chimiques en général. Lomonossov 

observa un arrêt de la dissolu- 
tion du fer lors de l’action sur 
celui-ci de l'acide nitrique 

concentré. | 
On entend désormais par 
passivité des métaux leur apti- 
tude à passer à un état où ils 
cessent de participer aux réac- 
tions qui sont thermodyna- 
miquement possibles pour eux 
et sont normalement propres 

à eux. 

Le passage d’un métal 
à l’état passif est obtenu, non 
seulement par suite de l’action 
——-—-—  d’oxydants appropriés (un 
exempleenest donné par la pas- 
sivation du fer par une solu- 
tion concentrée d'acide nitri- 
Fig. 96. Courbe anodique pour un métal que), mais aussi par d’autres 
susceptible de passivation : procédés, dont la polarisation 
la courbe en ligne continue est obtenue par la anodique. Ce phénomène se 


méthode à potentiel constant, les courbes en _ 
pointilé traduisent l’hystérésis caractéristique manifeste le plus nettement 


7. ARC Const Le LS sur les courbes potentiostati- 
ques potentiel d’anode-densité 
de courant. Une des courbes 

potentiostatiques types est représentée par la figure 96. Pour les 

potentiels pas trop éloignés du potentiel d'équilibre ou du potentiel 
mixte du métal dans les conditions considérées, on observe, en cas 
de déplacement du potentiel dans le sens positif, une augmentation 
de la vitesse de dissolution du métal qui passe sous forme d'ions 
habituels. Ce domaine de potentiel correspond à un état actif du 
métal, lorsqu'il se comporte comme une anode soluble. Dès qu’une 
certaine valeur du potentiel (plus positive que la valeur initiale) 
æst atteinte, la densité de courant accuse une chute brutale, ce qui 
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témoigne d’un brusque ralentissement du phénomène de dissolution. 
Dans des limites assez étendues des potentiels, la densité de courant 
et partant la vitesse de dissolution ne varient presque pas et restent 
bien faibles. Ce domaine de potentiel correspond à l’état passif. 
La portion de la courbe de polarisation potentiostatique qui va'de 
la région de l’état actif à la région de la passivité s'appelle région 
ou zone de transition (ou d'état prépassif). Un nouveau déplacement du 
potentiel dans le sens positif peut entraîner une nouvelle augmenta- 
tion de la densité de courant et un accroissement de la vitesse de 
dissolution. Ce domaine de potentiel s’appelle région de transpassivité. 
Elle est caractérisée par le fait que le métal y donne par dissolution des 
ions d’une valence plus grande qu’en cas de dissolution à l’état actif. 
Ainsi donc, à mesure de la variation du potentiel dans le sens posi- 
tif, le métal passe successivement par un état actif, un état de tran- 
sition (état prépassif), un état passif et un état transpassif. En dé- 
plaçant le potentiel des valeurs positives aux valeurs négatives, on 
peut forcer le métal de passer par tous ces états mais dans l’ordre 
inverse. Pour la caractéristique de la courbe potentiostatique, les 
points les plus importants sont ceux de transition d’un état à un 
autre. Le potentiel e, auquel le métal commence à passer de l’état 
actif à l’état passif s’appelle potentiel du début de passivation ou 
potentiel de passivation. Au potentiel &,. le métal est déjà passif. 
Pourtant, son déplacement, si minime soit-il, dans le sens négatif 
vient perturber l’état passif et le métal commence à s’activer. Le 
potentiel &,. est d'habitude appelé potentiel d'activation ou potentiel 
de Flade, ce dernier terme étant souvent employé aussi pour le poten- 
tiel de passivation e,. Encore un potentiel caractéristique est la 
grandeur Een, Potentiel de dépassivation auquel le métal issu de la 
région de l’état passif entre dans la région de transpassivité. Chacune 
des portions de la courbe potentiostatique, délimitées par les points 
critiques, à sa propre loi de variation de la vitesse de dissolution 
(variation de la densité de courant à l’anode) en fonction du poten- 
tiel. La région de l’état actif se distingue par le fait que le déplace- 
ment du potentiel dans le sens positif provoque un accroissement de 


la vitesse de dissolution, c.-à-d. que la pente de la droite _ > 0. 


À l’état de transition, la vitesse de dissolution diminue avec l’accrois- 
sement de la valeur positive du potentiel et la pente de la courbe 


É< 0. A l'état passif, la vitesses de dissolution ne dépend prati- 


quement pas du potentiel et la valeur de la pente di/de peut être 
admise égale à zéro. À l’état transpassif, comme à l’état actif, la 
vitesse de dissolution croît avec le potentiel, mais la pente di/de 
est généralement différente en valeur absolue. Il y a lieu de noter que 
la région de transpassivation, c.-à-d. le passage du métal à un nouvel 
état actif et l’accroissement de la vitesse de dissolution de celui-ci 
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quand on arrive à des potentiels positifs suffisamment élevés, ne 
se manifeste pas dans tous les cas. Néanmoins, dans ces cas aussi, 
dès qu’une certaine valeur du potentiel est atteinte, on constate une 
augmentation de la densité de courant. Pourtant, elle traduit en 
l'occurrence, non pas un recommencement de la dissolution du métal, 
mais le début du dégagement d’oxygène. En outre, on connaît des 
cas où, après transpassivation, on constate l'existence d’une deuxiè- 
me région de passivité, à laquelle peut succéder une nouvelle élé- 
vation de la densité de courant due à la dissolution du métal (cette 
fois sous forme d’autres ions) ou au dégagement d'oxygène. 

Üne délimitation détaillée des régions correspondant aux divers 
états du métal est devenue possible grâce à la mise en œuvre de la 
méthode potentiostatique de construction des courbes de polari- 
sation. Tant que l’on pratiquait la méthode galvanostatique clas- 
sique, de nombreuses particularités du comportement des métaux à 
l’anode échappaient aux chercheurs. On ne parvenait à enregistrer 
que les brusques variations du potentiel qui survenaient, à des den- 
sités de courant différentes, en cas de construction directe (quand 
on va des faibles densités de courant aux densités de courant élevées) 
et construction inverse des courbes de polarisation (quand on va des 
densités de courant élevées aux densités de courant faibles), ce qui 
témoignait de l’existence de phénomènes quelconques du type de 
l’hystérésis (v. fig. 96, lignes en pointillé avec flèches). Toutefois, 
bien avant la mise au point de la méthode potentiostatique, Kistia- 
kovski a proposé (1910), en partant de données indirectes, un schéma 
des états éventuels du métal, qui coïncide dans ses grandes lignes 
avec le schéma adopté à l’heure actuelle. 

KiLes lois fondamentales qui régissent le passage du métal dans les 
divers états ont été étudiées et décrites presque simultanément par 
de nombreux auteurs. Il convient d’indiquer les travaux d’Akimov, 
Batrakov, Tomachov, Kolotyrkine, Prazek, Bonhoeffer, Frank, 
Stern, Edeleanu, Okamoto, parmi d’autres. Le phénomène de trans- 
passivation des métaux a été pour la première fois interprété quan- 
titativement par Batrakov (1953) et Tomachov (1954). Kolotyrkine 
a construit pour la première fois (1958) une courbe potentiostatique 
complète et a prouvé par voie expérimentale que toutes les transitions 
d’un métal d’un état à un autre (v. fig. 96) peuvent être obtenues tant 
par la polarisation de ce métal que par l’introduction dans la solu- 
tion de divers oxydants assurant l’établissement des potentiels 
appropriés. Il a fait une conclusion très importante pour la théorie 
de la passivité et qui postule que le facteur décisif pour l’établisse- 
ment de tel ou tel état du métal ne réside point dans la nature de 
l'agent oxydant mais dans la valeur du potentiel du métal. Les par- 
ticularités du comportement des métaux dans les conditions de leur 
polarisation anodique se trouvent donc étroitement liées aux phé- 
nomènes de passivité et de transpassivité. 
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24,2,2. DEUX THÉORIES EXPLIQUANT LA PASSIVITÉ DES MÉTAUX: 
LA TEÉORIE DU FILM ET LA THÉORIE DE L’ADSORPTION 


Les données dont on dispose ne caractérisent que partiellement 
les états actif, passif et transpassif des métaux et en font autant 
pour les conditions dans lesquelles on pourrait s’attendre à l’établis- 
sement de chacun d'eux. Elles ne fournissent aucun renseignement 
sur les causes du passage d’un métal de l’état actif à l’état passif et 
de celui-ci à l’état transpassif. Pour expliquer le phénomène de 
passivité, on a proposé deux théories : celle du film et celle de l’ad- 
sorption. La théorie du film, due à Kistiakovski et fondée sur les 
idées de Faraday, implique que le passage du métal de l’état actif à 
l’état passif est dû à la formation sur sa surface d’une mince couche, 
généralement constituée d’oxydes et séparant le métal du milieu 
ambiant, en empêchant ainsi la dissolution du métal. La couche 
d’oxydes a une épaisseur équivalant à plusieurs couches moléculaires 
et peut être considérée comme une phase d’oxydes. Plus parfaite est 
la structure de la couche d’oxydes, moins nombreuses sont les solu- 
tions de continuité et les irrégularités dans cette couche, et plus forte 
sera la passivation et moindre sera la vitesse de dissolution du métal 
à l’état passif. Une des preuves de la justesse de la théorie du film 
vient du fait que pour bien des métaux, notamment le cuivre, le 
plomb, l’argent et le platine, le potentiel de passivation &, et le po- 
tentiel d'activation e,. sont situés des deux côtés des potentiels ré- 
versibles des électrodes métal-oxyde correspondants. En outre, le 
caractère de la relation entre le potentiel de passivation et l’acidité 
de la solution correspond souvent (y compris pour les métaux énu- 
mérés) à la variation du potentiel de l’électrode métallique de deu- 
xième espèce en fonction du pH: 


Ep = Ep — 0,06 pH. 


Nombreux sont cependant les cas où la valeur du potentiel de 
passivation ne peut être mise en rapport avec la formation d'aucun 
des oxydes connus pour un métal donné. C’est ainsi que pour le fer 
le potentiel de passivation &, = +0,58 V, alors que le plus positif 
de tous les potentiels possibles des électrodes fer-oxyde de fer, re- 
présentées par le système Fe, FeO, Fe,O;, ne s'élève qu’à 0,22 V. 
On serait tenté de penser qu’une telle différence s'explique par une 
polarisation anodique considérable, l’électrode de fer faisant, en 
l'occurrence, office d’anode. Mais cette explication est à rejeter, car 
le potentiel d'activation €, du fer est lui aussi égal à +0,58 V, 
bien que l’électrode de fer subisse dans le cas considéré la polarisation 
cathodique. De ce fait, on a émis une hypothèse que, malgré la dis- 
solution privilégiée du fer sous forme d'ions divalents, le film d’oxy- 
des est susceptible de se former en mettant en jeu des ions fer d’une 
valence supérieure à trois, ce qui est possible à condition qu'il y 
ait lieu une oxydation progressive du fer par l’excès d'oxygène dans 
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la couche superficielle. Dans cette couche d’oxydes peuvent donc se 
trouver, outre les oxydes FeO et Fe,O;, des oxydes supérieurs, tels 
que FeO,, auxquels correspondent des potentiels plus positifs. En 
procédant de la sorte, on explique aussi la passivation du nickel. 

Kistiakovski, Izgarychev, Akimov et coll. ont prouvé par voie 
expérimentale l’existence de films superficiels présentant un caractère 
de phase. Evans a réussi (1930), par un choix judicieux de solutions 
Spéciales attaquant le métal seul et non le film, à séparer ce dernier 
du métal, rendre le film visible et, de cette manière, mettre en évi- 
dence son existence. Il va de soi qu’il a fallu rompre au préalable 
l'intégrité du film en quelque endroit, car autrement le métal n’aurait 
pas pu se dissoudre. Les données des recherches optiques et radiogra- 
phiques par diffraction d'électrons confirment elles aussi l’existence 
d'un film sur la surface d’un métal passif et permettent même, dans 
certains. cas, d'établir la composition et la structure du film. 

La transpassivation s'explique, selon la théorie du film, par le 
changement de composition et de structure de l’oxyde superficiel, 
résultant de la formation d'ions ayant une valence supérieure, ce 
qui risque de provoquer une solution de continuité du film. Le pou- 
voir protecteur du film en est compromis et la dissolution du métal 
redevient possible, mais cette fois à des potentiels plus positifs et 
généralement sous forme d’ions d’une valence plus grande. 

La théorie du film, selon laquelle l'établissement de l’état passif 
est lié à la couche d’oxydes superficielle, accorde une grande atten- 
tion à l'apparition et à la mise en forme de cette couche. Les prin- 
cipaux facteurs déterminant l’évolution de ce phénomène sont le 
potentiel du métal et les concentrations des ions métal et oxhydrile. 
Le potentiel du métal doit être suffisamment positif pour assurer la 
stabilité d’un oxyde donné. Les concentrations des ions métal et ox- 
hydrile doivent être suffisamment élevées pour rendre possible la for- 
ation de sels basiques ou d’hydroxydes correspondants dont les 
transformations ultérieures conduisent aux oxydes passivants. La 
passivité doit être atteinte d'autant plus facilement que la polarisa- 
tion d’électrode est plus élevée lors de la dissolution anodique du 
métal et que la vitesse d'élimination des ions métal à partir de la 
surface de l’électrode est plus faible. 

Selon la théorie de l’adsorption, l'établissement d’un état passif 
n’est pas nécessairement dû à la formation d’un film d’oxydes poly- 
moléculaire. I1 peut également résulter du freinage de la dissolution 
provoqué par les atomes d’oxygène adsorbés. L'apparition des atomes 
d'oxygène sur la surface du métal à la suite de la décharge des ions 
oxhydrile (ou des molécules d’eau) peut avoir lieu à des potentiels plus 
bas que ceux qui correspondent au dégagement d'oxygène ou à la 
formation d’oxydes. Les atomes d’oxygène adsorbés passivent le mé- 
tal soit en formant sur sa surface une couche monomoléculaire pleine, 
soit en bloquant les portions les plus actives de la surface, soit, enfin, 


CH. XXIV. DISSOLUTION ÉLECTROCHIMIQUE ET PASSIVITÉ DES MÉTAUX 585 


en modifiant la valeur effective de la différence de potentiel à l’in- 
terface métal-solution. L'idée d’une couche monomoléculaire pleine 
d'atomes d'oxygène comme du facteur responsable de la passivité 
des métaux ne donne rien de foncièrement nouveau par rapport à la 
théorie du film, d'autant plus qu'il est difficile de distinguer une 
telle couche d’avec celle constituée d’oxydes superficiels. Une couche 
monomoléculaire d’atomes (ou de molécules) d'oxygène adsorbés 
équivaut, si leur assemblage est compact et en évaluant en quantité 
d'oxygène, à deux à quatre couches moléculaires constituées d’oxy- 
des superficiels. 

La possibilité d’une transition à l’état passif à la faveur soit du 
blocage des centres actifs, soit du freinage électrochimique de la réac- 
tion de dissolution revêt un intérêt de beaucoup plus grand. Du fait 
de la non-homogénéité énergétique de la surface du métal en disso- 
lution, le passage de ses ions dans la solution à partir des différentes 
portions de la surface se fait avec des facilités inégales. Si un nombre 
quelconque d’atomes ou de molécules d'oxygène (insuffisant pour 
recouvrir toute la surface) se trouve adsorbé sur les portions où la 
dissolution peut se produire le plus facilement, il en résultera une 
baisse brutale de la vitesse globale de la dissolution, baisse non équi- 
valente à la fraction occupée de la surface. Le freinage de la dissolu- 
tion augmentera la polarisation, c.-à-d. qu’il déplacera le potentiel 
d’anode dans le sens positif. Un tel déplacement du potentiel favori- 
sera une nouvelle implantation de l'oxygène et l'établissement de 
l’état passif. La portion d'oxygène suivante provoquera un nouveau 
ralentissement de la dissolution du métal, qui ne sera pas aussi sen- 
sible, car le blocage atteint cette fois les centres moins actifs, et 
ainsi de suite. 

Les différentes portions de la surface étant très inégales du point 
de vue énergétique, un tel mécanisme d’adsorption sélective assure 
une baisse de la vitesse de dissolution jusqu’à celle qui est habituel- 
lement observée dans le domaine de passivation. 

Le mécanisme d’adsorption électrochimique proposé pour ex- 
pliquer la passivation par Erchler, Kabanov, Kolotyrkine et autres 
est encore plus efficace. L'existence de ce mécanisme est notamment. 
confirmée par les données relatives à la dissolution du platine. La 
vitesse de sa dissolution dans l’acide chlorhydrique dépend expo- 
nentiellement, à potentiel constant, de la concentration superficiel- 
le de l’oxygène. Pour que la vitesse de dissolution soit réduite de 
quatre fois, il suffit d’implanter sur l’électrode une quantité d’oxy- 
gène capable de couvrir à peu près 4 % de sa surface visible. La portion 
d'oxygène identique suivante diminue la vitesse de dissolution de 
quatre fois encore, c.-à-d. de seize fois par rapport à la valeur pri- 
mitive, les nouveaux 4 % la portent à !/,, de sa valeur initiale, et. 
ainsi de suite, jusqu’à l’arrêt pratiquement total de la dissolution du 
platine. Cette dépendance exponentielle est expliquée, selon Erchler, 
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par le déplacement à partir de la double couche par les atomes d’oxy- 
gène adsorbés (qui jouent le rôle d'extrémité négative du dipôle 
métal-oxygène) du nombre équivalent d’anions adsorbés. Le décrois- 
sement du nombre d’anions dans la double couche diminue de façon 
correspondante le saut de potentiel ionique, tout en conservant in- 
tacte la différence de potentiel totale métal-solution. Ceci doit avoir 
pour conséquence, selon les lois de la cinétique électrochimique, 
une diminution exponentielle de la vitesse d’ionisation, c.-à-d. cette 
même diminution de la vitesse de dissolution du métal qui est effec- 
tivement observée expérimentalement. 

Le freinage du processus de dissolution par le mécanisme d’ad- 
sorption doit avoir une importance particulière au stade de transi- 
tion de l’état actif du métal à l’état passif. 

Telle théorie ou telle autre pouvant être considérée plus juste, 
l'établissement de la passivité (et l’état passif lui-même) doit être 
lié au décroissement de la vitesse de la réaction à l’anode. Pour 
cette raison, on a proposé de définir la passivité comme un état d'une 
stabilité acèrue d’un métal (ou d’un alliage) conditionné par le freina- 
ge de la réaction à l’anode (Tomachov). 


CHAPITRE XXV 


CORROSION ÉLECTROCHIMIQUE DES MÉTAUX 


25.1. Caractéristique générale des phénomènes de corrosion 


La corrosion des métaux est définie comme le phénomène (et comme 
le résultat) d’une destruction spontanée des métaux lors de leur in- 
teraction chimique, électrochimique ou biochimique avec le milieu 
ambiant. La corrosion est un phénomène fâcheux et incontrôlable. 
La dissolution électrochimique des anodes de cuivre brut (cuivre noir) 
dans le bain d'’affinage ne saurait être considérée comme un phénomène 
de corrosion, car elle est une étape nécessaire et souhaitable de l’af- 
finage du cuivre. D'autre part, la dissolution électrochimique de 
l’anode de fer dans un bain où il y a électrolyse de l’eau doit être 
classée dans la catégorie des phénomènes de corrosion, puisqu'elle 
est indésirable en l'occurrence. L’attaque des parois d’une citerne 
de fer servant à transporter de l’acide sulfurique est considérée comme 
une usure corrosive, alors que la dissolution du fer dans l’acide sul- 
furique en vue d'obtenir un sulfate de fer « pur pour analyse » n'est 
pas considérée, par convention, comme une corrosion du fer, quoi- 
que les deux réactions aient pour origine les mêmes phénomènes. 

La corrosion est un processus spontané qui s'effectue dans la grande 
majorité de cas sans que l’énergie soit apportée en provenance d’une 
source extérieure quelconque. Une telle particularité de la corrosion 
est facile à comprendre si l’on tient compte du fait que, parmi les 
métaux, ceux qui sont sujets à la corrosion (tant les métaux ferreux 
que non ferreux) ne se rencontrent pas dans la nature à l’état natif mais 
sous forme de minéraux et de minerais correspondants. L’extraction 
de ces métaux à partir des minerais ou des minéraux requiert une 
certaine énergie. Par suite de la dégradation par corrosion, ils donnent 
de nouveau des oxydes, des sulfures, des carbonates et autres com- 
posés naturels qui leur sont propres. Le processus de corrosion, qui 
a pour effet la régénération des composés initiaux, est plus stable 
thermodynamiquement par rapport aux réactions des métaux purs, 
il donne lieu à un décroissement d'énergie libre et, de ce fait, s’effec- 
tue spontanément. Les métaux rencontrés dans la nature tels quels 
(or, platine, etc.) ne subissent normalement pas de corrosion, pourvu 
que les conditions de leur utilisation ne soient pas notablement dit- 
férentes des conditions naturelles. Il n’est donc pas étonnant que 
l'usure corrosive de bien des métaux se fait à une vitesse considérable 
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et porte un préjudice colossal à toutes les branches de l’économie na- 
tionale. Chaque année, 5 à 20 % des métaux ferreux nouvellement ob- 
tenus sont détruits par corrosion. Toutefois, quelques grandes que 
soient les pertes directes causées par la corrosion, elles ne peuvent à 
elles seules donner une idée exacte des dommages effectifs dont le 
phénomène en question est responsable. Même une faible usure par 
corrosion du métal faisant partie d’un appareil chimique quelconque 
risque de mettre hors de service cet appareil, de provoquer une per- 
turbation du régime technologique, un arrêt de l'opération, des 
pertes de temps, de matériaux, etc. Les frais de réparation de ces dom- 
mages dépassent notablement le prix du métal détruit. C’est ainsi 
que le coût relativement peu élevé d’un câble souterrain détruit 
n’est nullement comparable aux dépenses requises pour détecter l’en- 
droit de la panne, enlever le sol et réparer le câble. Les pertes causées 
par la corrosion des métaux ne sauraient être surestimées. Il est 
donc naturel que l'étude de la corrosion et la mise au point des mé- 
thodes de protection des métaux contre la corrosion présentent un 
intérêt théorique indubitable et revêtent une grande importance pour 
l’économie nationale. 


25.2. Classification des phénomènes de corrosion 


On distingue la corrosion chimique, la corrosion biochimique et 
la corrosion électrochimique des métaux. 

La corrosion chimique des métaux n’est autre chose que leur des- 
truction spontanée soumise aux lois qui régissent l’évolution des réac- 
tions chimiques hétérogènes classiques. La destruction des métaux 
exposés à l’action de gaz agressifs aux températures élevées qui ex- 
cluent la condensation de l’humidité à la surface du métal, ainsi que, 
vraisemblablement, leur dissolution au contact de milieux organi- 
ques non conducteurs de courant se classent parmi les phénomènes 
de corrosion chimique. 

La corrosion biochimique, ou biocorrosion, est due à l’activité 
vitale des divers microorganismes utilisant le métal comme milieu 
nutritif ou sécrétant des produits qui altèrent le métal. La biocor- 
rosion se superpose généralement à d’autres types de corrosion. Son 
évolution est favorisée par les sols de composition déterminée, les 
eaux stagnantes et certains produits organiques. | 

La corrosion électrochimique est plus fréquente que les autres for- 
mes d'attaque corrosive et elle est la plus dangereuse pour les mé- 
taux. Elle peut intervenir dans une atmosphère gazeuse, lorsqu'une 
condensation de l'humidité peut se produire sur la surface du métal 
(corrosion atmosphérique), dans les sols (corrosion au sol), dans les 
solutions (corrosion par liquide). La corrosion électrochimique obéit 
aux lois de la cinétique électrochimique. Sa vitesse peut être déter- 
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minée à partir de la loi de Faraday. 
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L'électrocorrosion, c.-à-d. la corrosion se produisant à la faveur 
d’un courant électrique extérieur, doit être considérée comme un 
cas particulier de la corrosion électrochimique. Outre la destruction 
des anodes insolubles, on classera dans l’électrocorrosion la corrosion 
des tuyauteries transportant les liquides conducteurs de courant 
ainsi que la dissolution des parois des cuves électrolytiques et des 
ouvrages métalliques sous l’action du courant continu (corrosion par 
courant vagabond). Une portion de l’ouvrage métallique reçoit le 
courant (c’est la portion cathodique ; le courant provient d’une quel- 
conque source extérieure d'énergie électrique), et à une autre portion 
le courant passe dans le milieu conducteur d'ions environnant (por- 
tion anodique): il en résulte la destruction de la portion anodique. 

Suivant le caractère des destructions accompagnant la corrosion 
électrochimique, on distingue la corrosion générale qui envahit toute 
la surface du métal et la corrosion locale ou localisée qui n’a lieu 
que sur des portions de surface déterminées. Les foyers de destruc- 
tion, en cas de corrosion locale, peuvent se présenter sous forme de 
taches (corrosion tachetée) ou de points ou piqûres (corrosion ponctuelle). 
Ils peuvent atteindre les grains d’un seul des constituants de l’al- 
liage métallique (corrosion sélective), passer par tous les grains sous 
forme de fissures (corrosion transcristalline) ou, enfin, se concentrer 
aux limites des grains (corrosion intercristalline). La vitesse et le 
caractère de Ia corrosion électrochimique sont déterminés avant 
tout par la nature du métal et du milieu ambiant. Suivant la vitesse 
de corrosion, les métaux sont divisés, par rapport à un milieu donné, 
en métaux stables et métaux instables. Suivant la vitesse à laquelle le 
milieu considéré détruit le métal, ce milieu est défini comme agressif 
ou non agressif sous le rapport corrosif. Pour pouvoir évaluer la ré- 
sistance à la corrosion des métaux et l’agressivité des milieux, on a 
proposé des échelles conventionnelles variées. Il existe plusieurs 
modes d'expression de la vitesse de corrosion. L'indice pondéral et 
l’indice de courant sont les plus utilisés pour l'évaluation de la cor- 
rosion. Le premier d’entre eux traduit la perte de poids (en grammes 
ou kilogrammes) par unité de temps (seconde, heure, jour, année) 
et par unité de surface (centimètre carré, mètre carré) de l’échan- 
tillon soumis à l'épreuve. Dans le second cas, la vitesse de corrosion 
est exprimée par l'intensité du courant (en ampères ou milliampères) 
rapportée à l'unité de surface de l'échantillon. 


25.3. Conditions indispensables à l’apparition 
d’un phénomène corrosif 


La corrosion des métaux est un cas particulier des phénomènes 
non équilibrés aux électrodes; en même temps, elle présente quel- 
ques traits particuliers propres à elle seule. La réalisation d'un pro- 
cessus de corrosion n'implique pas nécessairement l'établissement 
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d’un courant extérieur, et pourtant la dissolution du métal dans les 
conditions d’une corrosion se produit avec des vitesses comparables 
à celles qui sont observées au cours de la dissolution des anodes mé- 
talliques dans les électrolyseurs industriels. C’est ainsi que dans les 
opérations de zingage la densité de courant à l’anode varie, suivant. 
la composition de l’électrolyte mis en œuvre, de 50 à 500 A/m°, 
alors que la vitesse de corrosion du zinc technique dans H,S0, 1 N 
est équivalente à une densité de courant de 100 A/m°, c.-à-d. qu’elle 
est une grandeur du même ordre. Les causes déterminant les vites- 
ses aussi grandes de la dissolution des métaux, sans qu’un courant 
anodique extérieur se superpose, résident dans les particularités du 
phénomène même de corrosion. 

Si l’on met un morceau d’un métal quelconque M en contact 
avec une solution aqueuse de son sel MA, au bout d’un certain laps 
de temps s’établira, à la limite de séparation métal-solution, un 
potentiel dont la valeur restera par la suite pratiquement invariée. 
Cette valeur constante (ou presque) correspond soit à l’équilibre mé- 
tal-solution, soit à un caractère stationnaire de la réaction à l’élec- 
trode. Laquelle de ces éventualités se réalise en réalité, cela dépend 
en premier lieu de la valeur même du potentiel d'électrode. Si le 
potentiel thermodynamique d'électrode, pour le métal considéré, 
a une valeur qui exclut, dans des conditions données, l’évolution 
de toutes autres réactions (sauf l’échange d'ions métal entre le métal 
et la solution), la valeur établie du potentiel correspondra à l’équi- 
libre dans des conditions données. Les vitesses de passage des ions 
métal dans deux sens contraires deviendront, dès l’établissement 
de l’état d'équilibre, égales entre elles et équivalentes aussi à la 
densité du courant d'échange : 

> <— 
iii, 


D] 


alors que la valeur établie du potentiel correspondra à sa valeur 
thermodynamique. A titre d'exemple des systèmes de ce genre, on 
peut citer l’argent plongeant dans une solution de nitrate 
d'argent. 

[1 en va tout autrement lorsque le potentiel thermodynamique 
d’électrode pour le métal considéré a une valeur pour laquelle, con- 
curremment avec l’ionisation et la décharge des ions métal, il y a 
possibilité d'au moins une réaction supplémentaire à l’électrode:. 
Dans ce cas, les charges traversant la limite de séparation métal- 
solution ne seront plus transportées par une seule espèce de parti- 
cules mais par deux espèces. L'établissement d’une valeur constante 
du potentiel ne traduit pas nécessairement l’établissement de l'état. 
d'équilibre. Il indique seulement que le nombre total des charges 
traversant la limite de séparation dans un sens est égal au nombre 
total des charges franchissant cette limite dans le sens contraire, 
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soit 
=. (25.1) 


Si l’on suppose que la réaction supplémentaire à l’électrode sera 
celle de dégagement et d'’ionisation d'hydrogène (ce qu’on appelle 
corrosion à dépolarisation par hydrogène), on pourra écrire, au lieu 
de (25.1), 


ue + da = nr + dr, (25.2) 


où l'indice M désigne le métal, et l'indice H, l'hydrogène. Lorsque 
les vitesses de toutes les réactions particulières sont comparables 
et non négligeables dans l’équa- 
tion (25.2), la valeur établie du po- 
tentiel ne correspondra ni au po- 
tentiel de l’électrode métallique de 
première espèce (ou de l’électrode 
métallique de deuxième espèce, 
ce qui est possible si le métal est 
recouvert d'une couche de son com- 
posé difficilement soluble), ni au 
potentiel de l’électrode à hydrogène. 
Ce sera un certain potentiel mix- 
te dépendant du rapport entre les 
vitesses de toutes les réactions 
particulières (fig. 97), on l’appelle 
en l'occurrence potentiel de corro- 7% 
sion. Toutefois, des cas peuvent être Fig. 97. Schéma illustrant l’éta- 
envisagés où le potentiel de l'élec-  blissement du potentiel de corro- 
trode considérée n'est pas notable- sion £cr dans le cas où les vitesses 
ment différent du potentiel de l’élec- des réactions cathodique et anodi- 
trode à hydrogène ou du poten- je CPR 

tiel de l’électrode métallique corres- APE IE AN AE A 
pondante. En effet, bien que les ne : 
courants particuliers figurant dans RTE PERTE Eer 
l'équation (25.2) ne correspondent 
pas aux courants d'échange à l’état d'équilibre, ils doivent tout de 
même varier parallèlement à ceux derniers. Pour cette raison, si le 
courant d'échange du métal if; est nettement supérieur au courant 
d'échange de l'hydrogène if:, on pourra admettre, avec une certaine 
approximation, que 


im © x 
et que 


. Fe 
im © in. 
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On pourra alors écrire, au lieu de l'équation (25.2), 
im © im. 

I1 s’ensuit que le comportement de l’électrode corrodante correspond 
au comportement de l’électrode métallique réversible et que la va- 
leur établie du potentiel mixte est voisine du potentiel d’équilibre 
de l’électrode métallique correspondante (fig. 98) et doit varier avec 
la concentration des ions métal en conformité avec la formule de 
Nernst. La variation du pH de la solution n’influe pas alors d’une 


T 


Fig. 98. Schéma illustrant l'établissement du potentiel de corrosion &,,. dans 


le cas où le courant d'échange du métal est nettement supérieur au courant d’é- 
change de l'hydrogène: 


+0 0 id — 
ir ir IMTiM  Ecor © MEr 


façon appréciable sur la valeur du potentiel de corrosion. Ainsi 
donc, le potentiel de corrosion &4,- Se ramène en l’occurrence au poten- 
tiel réversible du métal ye€,, soit 


Ecor = MËr:. 


A titre d'exemples des systèmes de ce genre, on peut citer la décom- 
position des amalgames et la dissolution électrochimique du zinc. 

‘Si, au contraire, le courant d'échange de l’hydrogène est nette- 
ment supérieur au courant d'échange du métal, on aura 


— — 

îM & LH; 
et 

<— <— 

im in 
et, avec une certaine approximation, 


—> <= 


ÎH LA LH. 
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‘Le potentiel de corrosion est cette fois voisin du potentiel de l’élec- 
trode à hydrogène dans des conditions données (fig. 99). Sa valeur 
varie régulièrement en fonction du pH de la solution et. ne dépend 
presque pas de la concentration des ions métal. Ainsi donc, le poten- 
tiel de corrosion est ici ramené au potentiel de l’électrode à hydrogè- 


ne, soit | 
Ecor © HËr- . NN 

La corrosion du fer dans les solutions M*+ M. N KR 
faiblement acides peut servir d’exem- M+ KR 
ple des systèmes de ce genre. _ SSSS 
Une condition indispensable pour h} “4 NS 
qu'une corrosion électrochimique se ” RSS 
produise est la conjugaison, sur la sur- Het NS 


face du métal corrodant, des réactions 
d’ionisation et de décharge de ses ions 
avec une autre réaction d'électrode 
quelconque qui se déroule principale- 
ment dans le sens cathodique. Dans 
les milieux aqueux ne contenant pas 
d'autres oxydants que les ions hydro- Fig. 99. Schéma illustrant 
gène et l'oxygène dissous, cette con-  j'éfablissement du potentiel de 
dition est remplie dans le cas où le po- corrosion &,,. dans le cas où le 
tentiel d'équilibre du métal est plus courant d'échange du métal est 
négatif que le potentiel d'équilibre des nettement inférieur au cou- 
électrodes à hydrogène ou à oxygène au "ant d'échange de l'hydrogène: 
contact de la solution d’une composi- 
tion donnée. L’addition à la solution 
d’autres oxydants, ayant un potentiel cor À HËr 
d'équilibre plus positif, fait augmen- 

ter le nombre des métaux: corrodables *. C’est ainsi que l'argent, 
qui est stable dans les solutions aqueuses d’acides non réductibles, 
subit une corrosion en cas d’addition d’un oxydant ayant un poten- 
tiel plus positif que le potentiel d'équilibre de l’électrode d'argent. 


LL 


LES 7 


Ur 
“ 


V1 


= << 
ir & in in © iH) 


25.4. La théorie cinétique de la corrosion et son extension 
à la corrosion des métaux parfaitement purs 


S'il y a possibilité d’un phénomène de dissolution du métal, on 
en déduit que dans des conditions données la vitesse d’ionisation 
est supérieure à celle de décharge des ions métal : 


— <— 


im << im. 


* La présence dans la solution d'un oxydant plus énergique, tout en aug- 
mentant la probabilité thermodynamique de corrosion, n’accroît pas nécessaire- 
ment la vitesse de corrosion. 


38—0232 
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En l'absence de courant extérieur et à condition que la valeur du 
potentiel reste constante, un tel rapport entre les vitesses est'possible 
dans le cas où la vitesse de décharge des ions hydrogène est de la 
même quantité supérieure à celle de la réaction inverse, autrement. 
dit si 
— <— 

ÎH > ip. 

La vitesse de corrosion icor peut être présentée comme la différence 
entre la vitesse d’ionisation et la vitesse de décharge des ions métal- 
liques : 


<— — 


cor — ÎM — im. (25.3) 


Etant donné que pour le processus de corrosion est valable l’équa- 
tion (25.2), on peut aussi écrire, au lieu de (25.3), 


> << 


Leof — ÎH ES HT (25.4) 


et définir la vitesse de corrosion comme la différence entre la vitesse 
de décharge des ions hydrogène et celle d’ionisation de l’hydrogène 
dans les conditions de corrosion. 

L'extension de ces principes au calcul de la vitesse d’autodisso- 
lution des métaux peut être illustrée en prenant comme exemple la 
corrosion du zinc et du fer dans une solution ayant un pH — 6 
et des activités unitaires des ions métal correspondants. Dans les 
conditions ainsi définies le potentiel du zinc (si l’on n’envisage que 
l'échange de ses ions entre le métal et la solution) doit correspondre à 
son potentiel standard *, c.-à-d. qu’il doit se situer à —0,76 V. 
Toutefois, à une telle valeur du potentiel, ce processus n’est pas l’uni- 
que réaction possible. Sa valeur est beaucoup plus négative que celle 
du potentiel d'équilibre de l’électrode à hydrogène qui se situe, dans 
une solution ayant un pH = 0, à 0,0 V. Dès lors, un dégagement 
d'hydrogène est ici également possible, dont la vitesse sera déter- 
minée par la cinétique de cette réaction qui a pour siège l’électrode 
de zinc. 

La valeur établie du potentiel sera intermédiaire entre le poten- 
tiel du zinc et celui de l’hydrogène, c.-à-d. qu'elle doit être située 
entre zéro et —0,76 V dans l’échelle d'hydrogène. Sa valeur effective 
dépend des courants d'échange des réactions en compétition. La den- 
sité du courant d’échange est égale pour le zinc à 105 A/cm° environ, 
celle pour l’échange d'hydrogène à l’électrode de zincest de 101? A/cm? 
environ. Un tel rapport entre les courants d'échange donne lieu 
à penser que le potentiel de corrosion de l’électrode de zinc dans les 


* En réalité, le potentiel de corrosion sera un peu plus positif que £%02+/7n , 
et la vitesse de corrosion, légèrement inférieure à la vitesse calculée, cela à cause 
du déroulement: d’une réaction supplémentaire à la cathode, celle de décharge 
des ions hydrogène. 
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conditions considérées peut être réduit à son potentiel d'équilibre, 
c.-à-d. qu'il ne doit pas être notablement différent de —0,76 V. 
En même temps, la valeur établie du potentiel est considérablement 
déplacée dans le sens négatif par rapport au potentiel de l’électrode 
réversible à hydrogène. Elle correspondra à une surtension d’hydro- 
gène voisine de —0,76 V, étant donné que 


Avec un tel écart à l'équilibre, il est permis de négliger Ia vitesse: 
d’ionisation de l'hydrogène, ce qui permet de mettre.les équations 
(25.3) et (25.4) sous la forme suivante : 


<— — — 


icor = M —iM © iH. (25.5) 


En connaissant le potentiel de corrosion et la surtension d’hy- 
drogène qui lui correspond, on peut facilement calculer la vitesse du 


dégagement d'hydrogène pe et, partant, la vitesse de corrosion du 
métal icor. Dans le cas considéré, le potentiel de corrosion du zinc 
an cor €t la surtension d'hydrogène n#x sont égaux à —0,76 V. La subs- 
titution dans la formule de Tafel 


n—=a+blgi 


des valeurs des constantes a et b (v. Tableau 44) pour le dégagement 
d'hydrogène au contact du zinc dans les solutions acides (au pH — 0} 
et de la valeur de la surtension d'hydrogène au potentiel de corrosion 
donne une expression 


—0,76= —1,24—0,12]gix, 
d’où l’on tire 
n __1,24—0,76 
ix = 10 0,12 — {1074 A/cm2. 


Ainsi donc, la vitesse de corrosion du zinc pur dans les conditions 
choisies est de 10-* A/cm° ou de 1 A/m°. Cette valeur s'accorde par- 
faitement avec les données expérimentales relatives à la corrosion dw 
zinc pur. En même temps, elle est beaucoup de fois inférieure à 
la vitesse de corrosion du métal technique. 

Pour le second objet choisi, c.-à-d. pour le fer, le potentiet 
standard d’électrode est égal à —0,44 V. Pour cette raison, on doit 
ici, tout comme dans le cas du zinc, tenir compte de la réaction de 
dégagement d'hydrogène, d’où l’on déduit que les conditions de l’éta- 
blissement d’un potentiel de corrosion seront définies par l’équation 
(25.2). Toutefois, à la différence du zinc, le rapport entre les courants 
d'échange du métal et de l'hydrogène sera en l'occurrence tout à fait 
différent. La densité du courant d’échange pour le fer est de l’ordre 
de 10? A/cm°, alors que pour l’hydrogène, sur une électrode de fer 


38* 
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æn solutions acides, elle atteint 10-5 A/cm?. On peut s'attendre donc 
à ce que le potentiel de corrosion du fer, dans les conditions d’une 
COITOSion acide, doit être nettement différent de son potentiel ré- 
versible ; il sera déplacé dans le sens positif, c.-à-d. dans le sens du 
potentiel d'équilibre de l’électrode à hydrogène. Cette conclusion 
est en accord avec les données expérimentales et trouve une confir- 
mation supplémentaire dans le fait que le fer se comporte, dans cer- 
ains intervalles du pH, comme une électrode à hydrogène. La vitesse 
.de ‘corrosion du fer peut être aussi calculée si l’on connaît seulement 
-Son' potentiel de corrosion et la surtension d'hydrogène à son contact. 
Une interprétation cinétique des phénomènes de corrosion élec- 
rtrochimique a été proposée pour la première fois par Froumkine 
:{1932) qui a fait remarquer que la réaction de la décomposition des 
amalgames de métaux alcalins est soumise aux lois de la cinétique 
électrochimique. Cette idée a été par la suite développée quantita- 
tivement par Wagner et Traud (1938) qui sont parvenus à montrer 
une bonne concordance de la théorie avec les données expérimentales 
relatives aux vitesses de décomposition des amalgames du zinc. 
Des idées proches ont été énoncées par Choultine, Dourdine et cer- 
tains autres auteurs. L'utilité de l’application des lois de la cinétique 
électrochimique à la description quantitative de la corrosion des mé- 
taux solides a été démontrée par Kolotyrkine ainsi que par Scorcelletti, 
Greën: et d’autres chercheurs. Les travaux de ces savants ont forte- 
ment influencé l’évolution des conceptions modernes sur les phéno- 
mènes de corrosion et ont contribué à l’établissement de liens entre 
la science électrochimique et la théorie de la corrosion des métaux. 
‘La théorie cinétique de la corrosion est souvent appelée impropre- 
ment « théorie homogéno-électrochimique » ou « mécanisme homogéno- 
électrochimique » de la corrosion. Il ne convient pas d'appliquer le 
terme de « homogène » au phénomène de corrosion qui intervient 
toujours à la limite de séparation de deux phases au minimum, ce qui 
atteste sa nature franchement hétérogène. Il est plus correct de ré- 
server à cette théorie de la corrosion l’appellation de théorie cinétique. 


25.5. Corrosion des métaux techniques 


. Toutes les considérations exposées jusqu'à présent au sujet du 
pnénomène de corrosion et les calculs fondés sur ces considérations 
se rapportaient au cas de dissolution électrochimique d’un métal 
parfaitement pur et présentant une surface absolument homogène 
en toutes propriétés. Dans les conditions réelles, la corrosion atteint 
le plus souvent les métaux techniques qui contiennent, comme im- 
puretés, d’autres métaux ainsi que des métalloïdes. Sur leur surface 
on peut toujours déceler des inclusions de métaux étrangers. En 
oùtre, elle est normalement recouverte de produits d'interaction 
du métal avec le milieu ambiant, de souillures de toutes sortes, etc. 
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Il va de soi que l’irrégularité de la surface et avant tout la présence 
sur elle de métaux étrangers ayant des propriétés électrochimiques 
différentes doivent influer sur la vitesse de la corrosion et le carac- 
tère de déroulement de celle-ci. Par exemple, le zinc technique con- 
tient normalement des impuretés de fer, de plomb et d'argent. Côm- 
me il ressort des valeurs des potentiels standard, tous ces métaux 
sont plus électropositifs que le zinc. Dès lors, il est permis de sup- 
poser que seul le zinc subit la corrosion, alors que les métaux étran- 
gers restent intacts. Cette admission est en parfait accord avec les 
- données expérimentales. Soit un métal-impureté présent, dans cha- 
cun des cas, en proportion telle que 1% de la surface totale de l’é- 
chantillon en contact avec une solution d'acide revienne à ce métal. 
Si l’on maintient les conditions (pH = 0, azn2+ — 1), la corrosion du 
zinc devra donner lieu à une dépolarisation d'hydrogène et sa vitesse 
sera déterminée par la cinétique du dégagement d'hydrogène au: 
contact du métal corrodant. À la différence du cas du zinc parfaite- 
ment pur, l'hydrogène pourra se décharger, dans le cas considéré, 
non seulement à son contact, mais aussi au contact du métal-impu- 
reté. La vitesse globale du dégagement d'hydrogène et partant la 
vitesse globale de la dissolution du zinc sont donc déterminées par: 
la cinétique du dégagement d'hydrogène au contact du métal de base- 
et au contact des inclusions du métal étranger. En substituant les 
données du Tableau 44 dans la formule de Tafel, on peut écrire les 
équations suivantes pour la surtension d'hydrogène lors de son déga- 
gement au contact du métal de base * et des métaux-impuretés : 


Zn = — 1,24 — 0,12 1gznix, (25.6} 

rona = — 1,56 — 0,12 1g prix, (25.7) 

Agfu = — 0,95 — 0,12 Ig agim (25.8} 
et 

ren = —0,70—0,12 1g rem, (25.9) 


Où mix est la vitesse du dégagement d'hydrogène au contact d’un: 
métal donné M, pour une surtension mx sur ce dernier; s'agissant 
du zinc parfaitement pur, ce sera une grandeur znèm. Avec cette vi- 
tesse l'hydrogène se dégagera sur 99 % de la surface du métal tech- 
nique, fraction qui revient au zinc. Sur 14 % de la surface, occupée 
par l'inclusion étrangère, le dégagement d'hydrogène s'effectuera à 
une vitesse mix déterminée par la valeur de la surtension d'hydrogène 
pour le métal considéré. Par conséquent, la vitesse globale du déga- 
gement d'hydrogène sur la totalité de la surface du métal technique 
peut s’écrire 


icor = tn = 0,99znir + 0,0 êrre (25.10} 


* Les valeurs de la constante de Tafel b sont arrondies pour tous les métaux 
jusqu’à 0,12. 
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Posons que la Surface du métal technique dans les conditions de cor- 
æosion est équipotentielle ;: alors la valeur de mixx pour tout métal- 
impureté peut être exprimée par la vitesse du dégagement d’hydro- 
gène au Contact du zinc znim. Ainsi, il ressort des équations (25.6) 
ft (25.7) que dans le cas des inclusions de plomb on a 


PEN — ZnMH — Zn£cor — HËr 
OU 


— 1,24 — 0,12 lg gnèm = — 1,96 — 0,12 lg prix, 


d'où l’on tire 
| __1,56—1,24 
EH 10 012 —10727, (25.11) 
ZntH 
La substitution de cette valeur de ppim, dans l'équation (25.10), à 
Min donne 


lcor in GS 0,99znix de 0,01 ° 1072; 7znèm SE 
— (0,99 + 0,00002) znérr & 0, 9znirre (25.12) 


Ainsi donc, la présence dans le zinc du plomb qui présente une sur- 
tension d'hydrogène plus élevée n’augmente pas la vitesse de 
Corrosion, au contraire elle la diminue légèrement. Si le zinc con- 
tient, à titre d’impureté, de l’argent, on observe un phénomène tout 
à fait différent. Dans ce cas, la vitesse du dégagement d'hydrogène, 
pour une même surtension, est plus grande au contact de l’argent 
‘bar rapport au zinc, et le rapport des vitesses se chiffre en l’occur- 
rence à 

ASH 402.4. 

ZntH 
A partir de là, il est facile de trouver la variation de la vitesse de 
<orrosion quand on passe du zinc parfaitement pur au zinc technique 
contenant 1 % d'argent : 


Îcor = in — 0,99nix + 0,01 ° 102; “nn = 
= (0,99 + 2,5) znèn & 3,9znix. (25.13) 


41 s'ensuit que la présence d'argent dans le zinc doit augmenter la 
vitesse de corrosion de ce dernier. Dans les conditions choisies, cette 
vitesse s’accroît de trois fois et demie. Mais l’accroissement de la 
vitesse de dissolution n’est pas l’unique résultat de la souillure du 
zinc par de l’argent. Le caractère même de la corrosion change lui 
aussi. En effet, si, sans l’argent, la totalité de l’hydrogène se dégage 
à la surface du zinc, c.-à-d. à cette même surface où il y a dissolution 
{ionisation) du zinc, maintenant 28 % d'hydrogène se dégagent au 
contact du zinc, comme il ressort de toute évidence de l’équation 
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(25.13), alors que le solde (72 %) se dégage au contact de l’argent. 
Ce dernier, qui possède un potentiel électropositif, ne se dissoudra 
pas ; il ne peut être le siège que d’un phénomène cathodique qu'est 
le dégagement d'hydrogène. En présence d'’inclusions d'argent, le 
zinc joue le rôle d’anode et le processus de dissolution s'effectue en- 
tièrement à son contact. En plus, le zinc fait également office de catho- 
de, en assurant le dégagement d’un quart de la quantité totale de 
l'hydrogène déchargé. 

On doit s'attendre à un accroissement encore plus fort de la vites- 
se de corrosion et à une division encore plus nette de la surface du 
métal en portions anodiques et cathodiques, lorsque le zinc est souillé 
par du fer. Dans ce cas, on a 


cor ee ni 0, 99znèxr + 0,01 . 10 Son —= 
— (0,99 + 316,2)znix TH 317 gnirx (29 .14) 


et la vitesse de corrosion doit s’accroître de 317 fois *. A la surface 
du fer il se dégage 99,7 % d'hydrogène et seulement 0,3 % à la surface 
du zinc. Les réactions anodiques et cathodiques se trouvent en l’oc- 
currence séparées dans l’espace. La réaction anodique s'effectue 
entièrement à la surface du zinc, et la réaction cathodique, à la surface 
des inclusions de fer. 

Dans ces conditions, le zinc technique corrodant se présente comme 
un ensemble de micropiles galvaniques dans chacune desquelles le 
fer joue le rôle de pôle positif, et le zinc qui se dissout comme l’ano- 
de, celui de pôle négatif. La corrosion d’un tel métal technique peut 
être considérée, de ce fait, comme le résultat du fonctionnement des 
éléments galvaniques locaux. 

Cette conception sur la corrosion des métaux fut énoncée il y a 
plus de cent ans par de la Rive qui partait des faits qu’il avait enre- 
gistrés en observant le dégagement d'hydrogène lors de la dissolution 
du zinc technique dans l’acide. Plus tard, grâce aux travaux de nom- 
breux savants (Slouguinov, Evans, Hoar, Myers, Palmaer, Akimov, 
Tomachov, parmi d’autres), ces conceptions ont servi de fondement 
pour la première théorie électrochimique de la corrosion, qui a reçu 
le nom de théorie des éléments locaux. 

Selon la théorie des éléments locaux, la vitesse de corrosion (ou 
le courant électrique qui lui est proportionnel et qui est engendré 
par les couples galvaniques locaux) dépend, non seulement des pro- 
priétés électrochimiques des électrodes formant ces couples, mais 
aussi de la résistance ohmique du milieu qui est le siège de la corrosion 
et qui sépare l’anode de la cathode. Il est pratique d'exprimer graphi- 
quement les relations déterminant la vitesse de corrosion, à l’aide de 


\ 


* L’accroissement réel de la vitesse de corrosion ne sera pas aussi important, 
puisque le fer donne avec le zinc des composés intermétalliques dont la surten- 
sion est supérieure à celle du fer. 
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ce qu’on appelle diagrammes de corrosion. Sur un diagramme de cor- 
rosion (fig. 100), les potentiels de l’anode et de la cathode (ou les 
potentiels des réactions à l’anode et à la cathode) sont présentés 
comme étant fonction de l’intensité du courant. Lorsqu'il n’y a aucun 
phénomène de corrosion et que l’intensité du courant est égale à zéro, 
les valeurs initiales des potentiels d’anode et de cathode doivent 
correspondre aux potentiels réversibles des réactions anodique ,e. 
et cathodique ,e, dans des conditions données. La d.d.p. anode- 
cathode engendre un courant dans le système. A une certaine inten- 
sité du courant 7, le potentiel d’anode se déplacera à cause de la 


un 


7 Lcor TTAX Lcor 14 


Fig. 400. Diagramme de corrosion 
polarisation dans le sens des valeurs plus positives, et le‘ potentiel 
de cathode, dans le sens des valeurs plus négatives. Posons que ces 
valeurs seront égales à ,€, et .e, respectivement. La différence de 
ces potentiels en présence d’un courant dans le système est inférieure 
à la différence de leurs potentiels réversibles. Avec. l’augmentation 
de l'intensité du courant, la différence entre le potentiel d’anode et 
le potentiel de cathode ira en décroissant. Dans la limite elle se trou- 
vera nulle et la surface de l'échantillon corrodant deviendra équipo- 
tentielle. Ici l’intensité du courant atteindra une valeur correspon- 
dant à la valeur maximale, dans des conditions données, de la vitesse 
de Corrosion max/ cor, 4Al0rs que le potentiel de l’échantillon deviendra 
égal à une grandeur &,.r située entre ,&, et .e. Cette valeur maximale 
de l’intensité du courant ne peut être réalisée que lorsque la résistance 
du système est soit nulle, soit infinitésimale. Dans le cas contraire, 
c.-à-d. si la chute ohmique de résistance n’est pas égale à zéro, la 
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vitesse de corrosion ne sera Pas .may/cor, Mais une certaine moindre 
grandeur Jcor. Dans ces conditions, la chute ohmique de tension Aë,nm 
est numériquement égale à la longueur du tronçon ab. Au cours de la 
corrosion, le potentiel d’anode sera plus négatif que le potentiel de 
cathode d’une quantité Aëchm. Ainsi donc, la vitesse de corrosion est 
fonction de la différence entre les potentiels réversibles des réactions 
anodique et cathodique, de leurs polarisabilités et de la résistance 
ohmique du milieu corrodant. L'influence de chacun de ces facteurs 
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Fig. 101. Diagrammes de corrosion illustrant l'influence des divers facteurs sur 
la vitesse de corrosion 


sur la vitesse de corrosion est montrée graphiquement dans la figu- 
re 101 à l’aide de diagrammes de corrosion simplifiés. La vitesse de 
corrosion diminue si, à une résistance donnée et une polarisabilité 
constante des électrodes, les potentiels réversibles des réactions ano- 
dique et cathodique se rapprochent (v. fig. 101, a), c.-à-d. que max cor 
varie parallèlement à la grandeur (,€, — ,e,). La vitesse de corrosion 
diminue avec l'accroissement de là résistance totale du système 
métal corrodant-milieu corrosif (v. fig. 101, b). L’accentuation de la 
polarisation anodique (v. fig. 101, c) ou cathodique (v. fig. 101, d) 
fait diminuer elle aussi la vitesse de corrosion. L’accentuation de la 
polarisation peut résulter soit de l’apparition de freinages su pplé- 
mentaires des réactions aussi bien anodique que cathodique, soit 
de la réduction des portions anodiques ou cathodiques. La réduction 
de la surface d’une électrode donnée, pour une intensité du courant 
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invariable, fait augmenter la densité de courant à cette électrode et, 
partant, la polarisation. 

La théorie des éléments locaux impliquait, dans sa version pri- 
mitive, que les réactions cathodique et anodique doivent être obli- 
gatoirement séparées dans l’espace et que chacune d'elles ne peut 
intervenir qu’à une portion bien déterminée de la surface du métal 
<orrodant. En partant de ce principe, on considérait que les métaux 
parfaitement purs à surface parfaitement homogène ne doivent 
pas subir de corrosion. Toutefois, cette conclusion est erronée tant 
du point de vue thermodynamique que cinétique. Pour que la cor- 
rosion ait lieu, il faut une différence entre le potentiel réversible 
du métal et les potentiels des réactions anodique et cathodique possi- 
bles dans des conditions données, et non une séparation des portions 
cathodiques et anodiques dans l’espace. Suivant le degré d’homogé- 
néité de la surface de contact métal-milieu ambiant, les réactions 
anodiques et cathodiques peuvent avoir lieu en même endroit ou 
sur des portions différentes de la surface. La conjugaison des réactions 
cathodiques et anodiques est typique de la corrosion des métaux purs 
et des amalgames ; leur séparation plus ou moins marquée dans l’es- 
pace, de la corrosion des métaux techniques. La stabilité plus faible 
des métaux techniques en comparaison des métaux purs ainsi que le 
changement de caractère des altérations corrosives s'expliquent pour 
beaucoup par l'activité des microéléments galvaniques métal de 
base-inclusion. 

Les diagrammes de corrosion (courbes potentiel-intensité du 
courant) construits à partir des conceptions découlant de la théorie 
des éléments locaux sont pratiques pour un examen qualitatif du 
processus de corrosion et pour l'évaluation de l'influence éventuelle 
des divers facteurs sur la corrosion. En même temps, leur utilisation 
pour les calculs quantitatifs de la vitesse de corrosion se heurte à 
des difficultés considérables. La vitesse de corrosion est traduite par 
la variation de poids de l’échantillon par unité de temps et par unité 
de surface, ou bien (en unités électriques) par la densité de courant i. 
Or, les diagrammes de corrosion représentés par les figures 100 et 
101 sont construits dans les coordonnées potentiel-intensité du cou- 
rant, C.-à-d. qu’ils ne comportent pas la valeur de la densité de cou- 
rant qui caractérise directement la vitesse de corrosion. Pour cal- 
culer cette dernière, il faut donc disposer dé données supplémentaires. 
Il est nécessaire de connaître la composition qualitative du métal 
corrodant pour établir les constituants du métal qui joueront dans 
des conditions données le rôle des cathodes et ceux d’entre eux qui 
feront office d’anodes. Il est nécessaire d'établir la fraction de la 
surface revenant à chaque portion cathodique et anodique, afin de 
pouvoir déterminer la densité de courant à chacune d'elles. Il faut 
en outre construire des courbes de polarisation anodiques pour tou- 
tes les composantes anodiques et en faire autant pour la cathode. 
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‘C’est ce qui permettra de trouver la vitesse globale des réactions catho- 
dique et anodique et d'établir les composantes anodiques et catho- 
diques les plus efficaces. En connaissant les potentiels de corrosion, 
on peut, en additionnant toutes les courbes cathodiques et anodiques, 
édifier un diagramme de corrosion résultant, d’après lequel on déter- 
mine enfin la densité de courant maximale possible. En supposant 
que les pertes ohmiques sont faibles et en connaissant la répartition 
de la surface entre les portions anodiques et cathodiques, on calcule 
la vitesse de corrosion. Ce procédé complexe, qui en plus ne fournit 
pas dans tous les cas des résultats univoques (du fait de la conjugai- 
son éventuelle des réactions cathodiques et anodiques sur une même 
fraction de la surface), est rarement employé pour l'évaluation quan- 
titative de la vitesse de corrosion. 

Le problème de détermination de la vitesse de corrosion est ré- 
solu d’une manière plus simple, en faisant appel à la théorie ciné- 
tique de la corrosion. Dans ce cas, les courbes de polarisation catho- 
dique et anodique sont construites directement à partir des données 
obtenues sur l’échantillon dont la corrosion fait l’objet des recher- 
ches. La vitesse globale de corrosion est exprimée par l'intensité du 
courant rapportée à l'unité de la surface du métal dans son ensemble, 
sans la diviser en portions cathodiques et anodiques. A potentiel de 
corrosion, la vitesse de corrosion (exprimée par l'intensité du cou- 
rant de la dissolution anodique du métal), rapportée à toute sa sur- 
face (y compris les zones cathodiques), doit être égale à la vitesse de 
la réaction cathodique (à la vitesse du dégagement d'hydrogène par 
exemple). Cette dernière, dans le cas d’édification de la courbe de 
polarisation cathodique, sera égale à l’intensité du courant divisée 
par toute la surface de l’échantillon, y compris les portions anodiques. 
Ainsi donc, dans le cas du potentiel de corrosion les densités de cou- 
rant pour les réactions anodique et cathodique doivent être égales 
dans le procédé indiqué de construction des courbes de polarisation *. 
On suppose en outre que les pertes ohmiques peuvent être négligées 
et que, par conséquent, il est permis de considérer la surface du mé- 
tal corrodant comme équipotentielle **. L’allure des courbes de 
polarisation conjuguées obtenues par cette méthode est montrée 
dans la figure 102 (traits continus). Le point d’intersection des cour- 
bes de polarisation anodique et cathodique donne sur l’axe des abs- 
cisses la vitesse de corrosion, et sur l’axe des ordonnées, la valeur du 


* Les densités de courant cathodique et anodique réelles peuvent être 
différentes si la surface du métal corrodant est divisée en portions qui peuvent 
être le siège soit d’une seule réaction cathodique, soit d’une seule réaction ano- 
dique. Cette circonstance n’a cepeadant aucune importance pour la détermina- 
tion de la vitesse globale de corrosion. 

** La justesse de cette admission pour la plupart des phénomènes de corro- 
sion électrochimique découle des données expérimentales obtenues par Tomachov 
et Akimov en collaboration avec Goloubev, ainsi que des calculs théoriques exé- 
cutés notamment par Froumkine. 
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potentiel de corrosion. Etant donné qu'au voisinage du potentiel de 
corrosion les données relatives à la polarisation cessent. d’être con- 
formes à la dépendance semi-logarithmique, on trouve généralement. 
la vitesse de corrosion d’après le point d’intersection des portions 
reCtilignes extrapolées des courbes de polarisation (traits disconti- 
nus de la figure 102). La confrontation des valeurs de la vitesse de: 
corrosion, calculées à partir des mesures de la polarisation, avec 
celles obtenues directement à partir de la perte de poids (ou d’après 
le volume de l’hydrogène dégagé, en milieux acides) pour le plomb, le 
nickel et le fer a montré que les deux séries des données coïneident 
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Fig. 102. Diagramme de polarisation pour un processus de corrosion à dépolari- 
sation d'hydrogène 


dans les limites des erreurs d'expérience. C’est ce qui a permis de 
faire largement usage de la méthode des mesures de la polarisation 
lors de l’étude quantitative des phénomènes de corrosion. 

Le potentiel de corrosion ecr est normalement situé entre les 
potentiels réversibles des réactions, anodique et cathodique respon- 
sables de l'apparition de la corrosion. Il est toujours plus positif que 
le potentiel d'équilibre de la réaction anodique et plus négatif que 
le potentiel d'équilibre de la réaction cathodique. C’est pourquoi, à 


HAE, de corrosion, la vitesse d’ionisation à im du métal est supé- 
rieure à celle de décharge des : ions métal es alors que la vitesse de 


Di 


décharge de l'ion hydrogène ia est supérieure à celle d'’ionisation 


. 
de ses molécules ix. Un tel rapport entre les vitesses se maintient 
jusqu'à ce que soient atteints les potentiels d'équilibre correspon- 
dants. Dans ce cas, les courants particuliers pour chacun des 
deux processus deviendront égaux aux courants d'échange corres- 
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pondants im et ix. La prolongation des courbes de polarisation catho- 
dique et anodique à partir du potentiel de corrosion jusqu'aux po- 
tentiels réversibles des réactions aux électrodes est indiquée dans 
la figure 102 par les droites en traits mixtes. La vitesse de corrosion 
est fonction du courant d'échange des réactions cathodique et ano- 
dique. Avec l’intensification du courant d'échange (pour les mêmes 
potentiels d'équilibre), la vitesse de corrosion va croissant. La vites- 
se de corrosion doit varier parallèlement avec la variation du coef- 
ficient de transfert &«. Un diagramme de corrosion permet donc de 
mettre la vitesse de corrosion en rapport avec les paramètres ciné- 
tiques fondamentaux qui sont à la base de ses réactions d’électrode. 
Ce rapport peut être aussi traduit analytiquement. À potentiel de 
corrosion, la vitesse de corrosion doit être égale à celle de dissolution 
du métal et, d'autre part, la vitesse de la réaction cathodique dans 
le cas considéré doit être égale à celle du dégagement d'hydrogène 
à la cathode. En partant de là, on peut écrire l’équation suivante: 


(1 —%) zF 


aF 
LL LU LA L LC] Tr YONNE n 
ico = ie ATH —jÿ%e RN Ma (25.15) 


Où He Et ma = la polarisation cathodique pour le dégagement 
d'hydrogène et la polarisation anodique pour 
la dissolution du métal respectivement 

a et œ2 — les coefficients de transfert pour le dégagement 
d'hydrogène et la dissolution du métal respec- 
tivement 

z = la charge du métal. 
La surtension d'hydrogène dans les conditions de corrosion est 
égale à la différence entre le potentiel de corrosion et le potentiel 
réversible de l’électrode à hydrogène dans des conditions données 


NH = Ecor — HËr- (25.16) 


Une équation analogue est valable pour la polarisation anodique * 
du métal: 
NM — Ëcor — MËr: (25.17) 


La résolution combinée des équations (25.15), (25.16) et (25.17) 
fournit: l'expression suivante pour le potentiel de corrosion 


: RT if 7 @ ni 22. 
és 2,905 GTragr le a aeg tr pe Mere (29.18) 


A1 + 27 7 En OS 


a. : 2 l'équation (25.17) on a cmis, pour simplifier, l'indice a pour nm. 
eR 
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La substitution de cette valeur de ecr dans (25.15) conduit, après. 
des transformations peu complexes, à l'équation 


Œ: Loz 
se Ru @1@,2F 
18 cor = 18 (6) Fr (HR) BR ETAT (Er — Mer). 


(25.19) 


Dans les équations (25.18) et (25.19) l'expression (1 — «2) est dé- 
signée par &,. Les équations (25.18) et (25.19) sont valables pour le 
cas où le potentiel d'équilibre du métal me, est plus négatif que le 
potentiel d'équilibre de l’électrode à hydrogène. Les équations 
(25.18) et (25.19) permettent de calculer la valeur du potentiel du 
métal dans les conditions de sa corrosion, ainsi que la vitesse de des- 
truction par corrosion, si l’on connaît les courants d'échange, les coef- 
ficients de transiert et les potentiels d'équilibre des réactions ano- 
dique et cathodique. 

Le diagramme de polarisation de la figure 102, de même que les 
équations (25.18) et (25.19) se rapportent au cas où la vitesse de 
corrosion est déterminée par des restrictions purement cinétiques, 
c.-à-d. par le stade électrochimique. C’est ce qui correspond à la 
corrosion à dépolarisation par hydrogène. Un autre cas important 
de la destruction électrochimique des métaux est leur corrosion à 
dépolarisation par oxygène. En raison de la faible solubilité de l’oxy- 
gène en milieux aqueux et étant donné que son coefficient de dif- 
fusion est nettement inférieur au coefficient de diffusion des ions 
hydrogène, la vitesse de corrosion à dépolarisation par oxygène 
est normalement limitée par la diffusion. La figure 103 représente, 
sous une forme simplifiée, un diagramme de polarisation type d’une 
corrosion à dépolarisation par oxygène. La vitesse de corrosion se 
trouve dans ce cas égale au courant limite de diffusion de l’oxygène 
vers la surface du métal corrodant : 


ur: (25.20) 


C'est pourquoi la vitesse de la corrosion à dépolarisation par oxy- 
gène ne dépend presque pas (dans des limites déterminées) de la natu- 
re du métal qui se dissout, notamment de son potentiel d'équilibre 
et de sa polarisation anodique. Il est facile de s’en rendre compte si 
l'on construit des diagrammes de corrosion pour trois métaux dif- 
férents M, M, et M, (v. les traits mixtes de la figure 103). A la cor- 
rosion à dépolarisation par oxygène peut se superposer une Corro- 
sion résultant du dégagement d'hydrogène si le potentiel d'équilibre 
de l’électrode à hydrogène dans une solution donnée est plus positif 
que le potentiel d'équilibre du métal corrodant (cf. les droites J, 
2 et 3 de la figure 103). La valeur du courant limite est déterminée 
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par la solubilité de l’oxygène et son coefficient de diffusion, mais 
ne dépend pas de Ïa nature du métal au contact duquel il y a réduc- 
tion de l’oxygène. La conséquence en est que la vitesse de la corro- 
sion à dépolarisation par oxygène dépend moins du taux de pureté 


(O,}c €; 


Lg Lcor y L 


Fig. 103. Diagramme de polarisation simplifié pour un processus de corrosion à 
dépolarisation d’oxygène 


du métal que la vitesse de la corrosion à dépolarisation par hydro- 
gène et qu’elle varie dans des limites plus larges en fonction des con- 
ditions de l’agitation de la solution et du mode d’amenée de l’oxy- 
gène. 


25.6. Méthodes de protection des métaux contre la corrosion 


Suivant le caractère de la corrosion et les conditions de son évo- 
lution, on recourt aux diverses méthodes de protection. Le choix 
de tel ou tel procédé est dicté par son efficacité dans chaque cas pré- 
cis ainsi que par les avantages économiques qu'il procure. Toute mé- 
thode de protection modifie l’évolution du processus de corrosion, 
soit en en réduisant la vitesse, soit en l’arrêtant totalement. Les dia- 
grammes de polarisation (de corrosion), qui caractérisent le plus 
complètement le processus de corrosion, doivent aussi traduire les 
changements qui surviennent dans son évolution et qui sont dus 
aux mesures de protection. Pour cette raison, les diagrammes de 
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polarisation peuvent être utilisés pour la recherche des moyens de 
protection des métaux contre la corrosion. C’est à partir de ces dia- 
grammes que l’on se fait l’idée des vertus de telle ou telle méthode. 
De ce fait, lorsque nous envisagerons les méthodes existantes de 
protection, les diagrammes de polarisation seront mis en œuvre sous 
une forme quelque peu simplifiée (fig. 104). Les diagrammes de ce 
genre postulent une relation linéaire entre la densité de courant et 


Fig. 104. Diagramme de polarisation simplifié pour un processus de corrosion à 
dépolarisation d'hydrogène 


le potentiel de chaque réaction particulière. Cette simplification se 
justifie tout à fait quand il s’agit d'évaluer qualitativement les 
particularités de la plupart des méthodes de protection. 

L'efficacité de la protection est traduite par le coefficient d’in- 
hibition de la corrosion y ou le degré de protection Z. Le coefficient 
d’inhibition montre de combien de fois diminue la vitesse de corro- 
sion par suite de l'application d’un procédé donné de protection 


__ cor 
., , 
tcor 


(25.21) 
Où icor Et cor Sont respectivement les vitesses de corrosion avant et 
après la mise en œuvre de la protection. Le degré de protection mon: 
tre le taux d’inhibition de la corrosion grâce à l’application de la mé- 
thode considérée : 


+ CEA 
Z — ‘cor — cor 


icor 


(25.22) 
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OÙ. 


Z= 0 ler 400 #4 (25.23) 
icor 
Toutes les méthodes de protection sont divisées par convention en 
quatre groupes: 

19 Méthodes électriques. 

2° Méthodes fondées sur la variation de propriétés du métal cor- 
rodant. 

3° Méthodes fondées sur la variation de propriétés du milieu 
corrosif. 

4° Méthodes combinées. 

Les méthodes électriques de protection reposent sur la variation 
de propriétés électrochimiques du métal sous l’effet du courant pola- 
risant. La méthode la plus utilisée consiste à protéger les métaux 
par application d’une polarisation cathodique. Le déplacement du 
potentiel du métal dans le sens des valeurs plus électronégatives 
(par rapport à la valeur du potentiel de corrosion) fait augmenter 
la vitesse de la réaction cathodique et baisser celle de la réaction 
anodique (v. fig. 104). Si, au potentiel de corrosion &ccr, on observe 
l'égalité 

la = Les 
on constate qu’à une valeur plus négative de e’ cette égalité n’est 
plus valable : 

ie, 
et qu’en plus 

ie PA 

La diminution de la vitesse de la réaction anodique en cas de 
polarisation cathodique est équivalente au décroissement de la vi- 
tesse de corrosion. Le coefficient d’inhibition pour le potentiel choisi 
£” (v. fig. 104) sera égal à 2 


CZ mm CS opens 
—— 


alors que le pouvoir de protection atteint 50 % 


ge Ag qu 
icor cor 


cor 


Le courant extérieur it requis pour le déplacement du potentiel 
jusqu’à la valeur de &” constitue la différence entre les courants catho- 
dique et anodique 


lext — le M la 
(sa valeur est représentée, dans la figure 104, par la droite ab). 
Au fur et à mesure de l’intensification du courant extérieur, le po-. 
39—0232 
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tentiel se déplace dans le sens des valeurs plus négatives et la vitesse 
de corrosion doit baisser sans interruption. Lorsque le potentiel du 
métal corrodant atteint le potentiel d'équilibre du processus ano- 
dique 4€, la vitesse de corrosion devient nulle (icor = à, — 0), 
le coefficient d’inhibition sera égal à l’infini et le degré de protec- 
tion, à 100 %. La densité de courant assurant une protection totale 
de la cathode s ‘appelle courant de protection i,. La valeur de ce cou- 
rant est traduite dans la figure 104 par le tronçon cd. La valeur du 
courant de protection ne dépend pas des particularités du déroule- 
ment d’une réaction donnée à l’anode, notamment de l’importance 
de la polarisation qui accompagne cette réaction, mais elle est entiè- 
rement déterminée par la courbe de polarisation cathodique. Ainsi, 
par exemple, quand on passe de la dépolarisation par hydrogène à 
la dépolarisation par oxygène, l'intensité du courant de protection 
diminue et devient égale à celle du courant de diffusion limite (tron- 
con cd’ dans la figure 104). 

La protection du. métal par la polarisation cathodique est pra- 
tiquée pour augmenter la résistance des ouvrages métalliques exposés 
à une corrosion au sol ou à une corrosion marine, ainsi qu'en cas de 
contact des métaux avec des milieux chimiques agressifs. Elle est 
économiquement payante dans les cas où le milieu corrosif présente 
“une conductibilité électrique suffisante et où les pertes de tension 
(dues à la circulation du courant de protection) et partant l’absorp- 
tion d'énergie électrique sont peu élevées. La polarisation catho- 
dique du métal à protéger est obtenue soit par établissement d’un 
courant en provenance d'une source extérieure (protection catho- 
dique), soit par création d’un couple macrogalvanique avec un métal 
moins noble (on utilise généralement l'aluminium, le magnésium, le 
zinc et leurs alliages). Il joue ici le rôle d’anode et se dissout avec 
une vitesse suffisante pour l'établissement dans le système d’un cou- 
rant électrique de l'intensité requise (protection par protecteurs). 
Dans ce dernier cas, l’anode soluble est souvent appelée anode sacri- 
fiée. 
Ces dernières années, on‘a mis au point une méthode de protection 
des métaux contre la corrosion par application d’une polarisation 
anodique. Cette méthode n’est applicable qu'aux métaux et alliages 
aptes à une passivation lors d’un déplacement de leurs potentiels 
dans le sens pôsitif,-c’est-à-dire vers les métaux dont la courbe de 
polarisation anodique est similaire à celle représentée par la figu- 
re 96. Dès que le domaine de l’état passif est atteint, la vitesse de 
dissolution du métal est susceptible de- baisser sensiblement et de- 
venir inférieure à la vitesse de son autodissolution en l’absence de 
la polarisation extérieure. 

On classe également parmi É méthodes électriques de protection 
‘ce qu’on appelle drainage électrique, utilisé pour remédier à l’action 
destructrice dés courants. vagaboñnds sur les ouvrages métalliques sou- 
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terrains. L'idée essentielle du drainage électrique consiste en ce qu’a- 
près avoir trouvé sur la structure métallique souterraine les zones 
anodiques dangereuses du point de vue de la corrosion, on les con- 
necte par des conducteurs de première espèce avec des sources de cou- 
rants vagabonds (un rail de tramway, un câble à courant continu, 
etc.). La totalité du courant circulera alors par le conducteur métal- 
lique et le danger de l’apparition d’une réaction anodique sera sup- 
primé. 

La protection des métaux fondée sur la variation de leurs pro- 
priétés s'effectue soit par un traitement spécial de leur surface, soit 
par alliage. Le traitement de la surface du métal en vue d’atténuer 


= € 2 £ 
aËr dr 
| 
| | 
c €, € | | 
L'cor tcor - Lcor Lcor : 
a) b) 


Fig. 105. Diagramme de corrosion montrant que le décroissement de la vitesse 

de corrosion par suite de l'application de films protecteurs superficiels peut être 

expliqué tant par l’accroissement de la résistance ohmique (a) que par l’augmenta- 
tion de polarisation des réactions de corrosion individuelles (b) 


la corrosion est opéré par un des procédés suivants : recouvrement 
du métal par des films passivants superficiels, constitués de com- 
posés difficilement solubles de ce métal (oxydes, phosphates, sul- 
fates, tungstates ou leurs combinaisons), utilisation de couches pro- 
tectrices en lubrifiants, bitumes, peintures, émaux, etc., et applica- 
tion de revêtements en d’autres métaux, plus stables dans des con- 
ditions données que le métal à protéger (étamage, zingage, cuivrage, 
nickelage, chromage, plombage, rhodiage, etc.). 

L'effet protecteur de la plupart des films superficiels peut être 
attribué à ce qu'ils isolent mécaniquement le métal du milieu am- 
biant. Selon la théorie des éléments locaux, l'effet qu'ils produisent 
doit être considéré comme un résultat de l’augmentation de la ré- 
sistance électrique (fig. 105, a). En se plaçant au point de vue de la' 
théorie cinétique de la corrosion, on peut attribuer cet effet à l’ap-, 
parition d’une barrière énergétique supplémentaire qui accentue la 
polarisation des réactions anodique et cathodique (fig. 105,.b). L 
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L'accroissement de la stabilité des objets de fer et d’acier, résultant 
du revêtement de leur surface par des dépôts d’autres métaux, est 
dû tant à l'isolation mécanique de la surface qu’au changement de 
ses propriétés électrochimiques. On peut alors observer soit un dé- 
placement du potentiel réversible de la réaction anodique dans le 
sens des valeurs plus positives (revêtements de cuivre, de nickel, 
de rhodium), soit une augmentation de polarisation de la réaction 
cathodique qui se traduit par un accroissement de la surtension d’hy- 
drogène (cas du zinc, de l’étain, du plomb). Comme il ressort des dia- 
grammes de la figure 105, ainsi que de l’équation (25.19), tous ces 
changements diminuent la vitesse de corrosion. 

Le traitement de la surface des métaux est pratiqué pour assurer 
soit une protection temporaire de machines, de matériels, d’appa- 
reils et articles ménagers dans les conditions de transport, de sto- 
ckage et de traitement pour stockage (lubrification, films passi- 
vants), soit une protection prolongée au cours de leur utilisation 
(vernis, peintures, émaux, revêtements métalliques). L'inconvé- 
nient inhérent à toutes ces méthodes réside dans le fait qu’en cas 
d'enlèvement (notamment par suite de l’usure ou d’un endomma- 
gement) de la couche superficielle la vitesse de corrosion à l'endroit 
endommagé s'accroît sensiblement, alors qu'une application réité- 
rative du revêtement protecteur ne s’avère pas possible dans tous 
les cas. 

Sous ce rapport, la protection par alliage est une méthode beau- 
coup plus efficace (quoique généralement plus coûteuse) pour amé- 
liorer la résistance des métaux à la corrosion. Comme exemple d'aug- 
mentation par alliage de la stabilité d’un métal vis-à-vis de la cor- 
rosion, on peut citer les alliages cuivre-or. Pour assurer la protection 
du cuivre, il est nécessaire d’y additionner une forte proportion d'or 
(au moins 52,5 % atomiques). Les atomes d’or protègent mécani- 
quement les atomes de cuivre contre les effets du milieu ambiant. 
La proportion requise des constituants d’alliage baisse énormément 
si ces éléments sont capables de donner avec l’oxygène des films 
passivants protecteurs. Ainsi, l’incorporation du chrome à raison 
de quelques pour cent fait augmenter sensiblement la résistance des 
aciers à la corrosion. L’élévation de la résistance à la corrosion par 
alliage avec des additions cathodiques (Tomachov) présente un 
intérêt théorique et pratique. Pour dégager les principes sur lesquels 
est fondée cette méthode, on peut, selon Kolotyrkine, envisager les 
courbes potentiostatiques. En l’absence de courant polarisant exté- 
rieur, le métal possède un potentiel de corrosion Ecor (fig.. 106) 
situé dans le domaine de sa dissolution active (avant l’alliage). 
La vitesse de corrosion sera alors déterminée par l'intersection 


des courbes im et in et correspondra au Courant écor. Si l’on intro- 
duit dans le métal originel une petite quantité de palladium' (ou d'un 
autre métal à faible surtension d'hydrogène), la courbe de polarisa- 
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% 


tion pour le dégagement d'hydrogène correspondra à la droite 


aim qui coupera la courbe anodique déjà dans le domaine de l'état 
passif. [Il en résultera un déplacement du potentiel de corrosion 
dans le sens positif jusqu'à une certaine valeur &çr, alors que la 
vitesse de corrosion tombera jusqu’à une valeur ir qui correspond à 
la vitesse de dissolution du métal à l’état passif. La diminution 
de la vitesse de corrosion est donc obtenue en l'occurrence à la 
faveur de l’atténuation des freinages du processus cathodique. Un 
tel mécanisme de là protection n’est possible que si le potentiel 
réversible de l’électrode à 
hydrogène est, dans des 
conditions données, plus po- 
sitif que le potentiel de Fla- 
de et si le point d’intersec- 
tion des courbes de polarisa- 
tion cathodique et anodique 
est situé dans le domaine 
de l'état passif du métal 
(v. fig. 106). 

La vitesse de corrosion 
peut aussi être réduite en 
modifiant les propriétés du 
milieu corrosif. On y par- 
vient soit par un traitement 
approprié du milieu, qui 
diminue l'agressivité de ce 
dernier, soit par introduc- 
tion dans le milieu corrosif 
de faibles additions de corps gi. lgér gi 
spéciaux qui ont reçu le 
nom d’énhibiteurs de corro- Fig. 106. Diagramme de polarisation mon- 
sion. trant la possibilité de la protection du mé- 


: _— tal passivable contre la corrosion en augmen- 
Le traitement du milieu {ant la vitesse de la réaction à la cathode 
englobe tous les procédés 


permettant de diminuer la 

concentration de ses constituants les plus dangereux du point 
de vue de la corrosion. Ainsi, en milieux salins neutres et 
dans l’eau douce, l'oxygène est un des constituants les plus agressifs. 
On l'élimine par désaération (ébullition, distillation, barbotage 
d'un gaz inerte) ou bien on le fait passer à l’état combiné à l’aide 
de réactifs appropriés (sulfites, hydrazine, etc.). L’abaissement de la 
concentration de l'oxygène doit diminuer d’une façon à peu près 
linéaire le courant limite de réduction de l'oxygène et partant 
(v. fig. 103) la vitesse de corrosion du métal. L'agressivité du milieu 
se voit aussi décliner en cas de son alcalinisation ou par suite du 
décroissement de la teneur totale en sels et du remplacement des 
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ions plus agressifs par des ions moins agressifs. Pendant la prépara- 
tion anticorrosion de l’eau, on fait largement appel, en vue de pré- 
venir le tartrage, à une purification de l’eau par des résines échan- 
geuses d'ions. 

Les inhibiteurs de corrosion sont divisés, suivant les conditions 
de leur utilisation, en inhibiteurs liquides et inhibiteurs volatils. 
Les inhibiteurs liquides sont subdivisés à leur tour en inhibiteurs 
de corrosion en milieux neutres, alcalins et acides. A titre d’inhibi- 
teurs pour les solutions neutres, on utilise le plus souvent des corps 
minéraux du type anionique. L'effet décélérateur qu’ils produisent 
est vraisemblablement dû soit à l'oxydation de la surface du métal 
(nitrites, chromates), soit à la formation d’un film résultant üe 
l'interaction du métal, de l’anion considéré et, éventuellement, de 
l'oxygène (phosphates, hydrogénophosphates). Les benzoates, dont 
l'effet inhibiteur est principalement dû aux phénomènes d’adsorp- 
tion, font une exclusion à cet égard. Tous les inhibiteurs pour les 
milieux neutres freinent surtout la réaction anodique, en déplaçant 
le potentiel de corrosion dans le sens positif (v. fig. 101, c). On n’a 
pas réussi jusqu’à présent à trouver des inhibiteurs efficaces de la 
corrosion de métaux en solutions alcalines. Seuls les composés à 
haute masse moléculaire produisent un certain effet décélé- 
rateur. 

Comme inhibiteurs de la corrosion acide, on utilise presque exclu- 
sivement des corps organiques contenant l'azote, le soufre ou l’oxy- 
gène sous forme de groupes NH,, NH et SH, ainsi que de groupes 
carboxyles, carbonyles et certains autres. Selon l'opinion la plus 
répandue, l'effet produit par les inhibiteurs de la corrosion acide 
est dû à leur adsorption à la surface de contact métal-acide. L’ad- 
sorption des inhibiteurs a pour effet de freiner les réactions cathodi- 
que et anodique, ce qui fait baisser la vitesse de corrosion. 

En raison de l'effet d’adsorption prépondérant des inhibiteurs 
organiques de la corrosion acide, une importance particulière pour 
la compréhension du mécanisme de leur action et pour une approche 
rationnelle de la mise au point de nouveaux inhibiteurs revient à la 
valeur de la charge que possède la surface du métal corrodant, 
c.-à-d. à la valeur de son potentiel . Le recours à l’échelle réduite 
des potentiels permet de mettre à profit les données relatives aux 
mesures électrocapillaires au contact du mercure dans les solutions 
contenant des composés organiques, pour évaluer leur efficacité 
en tant qu'inhibiteurs pour la corrosion acide du fer et d’autres mé- 
taux. La valeur du potentiel ® du métal corrodant permet non seule- 
ment de présager les substances qui peuvent servir d'’inhibiteurs 
mais aussi de calculer les coefficients de freinage. Les valeurs 
expérimentales des coefficients de freinage pour la corrosion acide 
du fer en présence de différentes quantités de diéthylamine, valeurs 
confrontées avec la droite calculée, sont résumées dans la figure 107. 
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La droite calculée est tracée d’après l’équation 
lg y = const, + consts + Bolg c (25.24) 


où const, est une grandeur constante pour chaque terme des séries 
homologues des amines et des puridines, alors que const, et Bo 
sont trouvés à partir des mesures électrocapillaires opérées sur le 
mercure *. 

Toutefois, l’adsorption n'est qu’une condition indispensable 
à la manifestation de l'effet inhibiteur des corps organiques, 
mais elle ne détermine pas à 
elle seule l'effet réel exercé ig7 
par les inhibiteurs. Ce dernier fa 
dépend également de nombreux 
autres facteurs: particulari-  ;z 
tés électrochimiques du pro- 
cessus de corrosion considéré, 10t- 
caractère de la réaction ca- 
thodique, importance et na- 6! 
ture de la surtension d’hy- 


drogène (pour une corrosion 1 

à dépolarisation par hydro- »,, 

gène), transformations chimi- 

ques éventuelles de l'inhibi-  @z 

teur au cours de la corrosion, 

etc. Dans certains cas, l’in- ze 22 18 19 1,0 26 -02 ge 


fluence exercée par ces facteurs 
peut . s'avérer prépondéran- Fig. 107. Confrontation des coefficients 


te ; alors les relations simples de freinage expérimentaux (@ et ©, 
À L t de (25.24 t données de deux auteurs) et calculés (li- 
u type de (25.24) cessen gne droite) de la corrosion acide du fer 


d'être valables. Tout de mê- en fonction de la quantité de diéthyla- 
me, dans ce cas aussi elles res- mine introduite 

tent utiles, car elles permet- 

tent, en partant du caractère des écarts observés, juger du 
mécanisme. de l’inhibition. 

L'effet produit par la plupart des inhibiteurs de la corrosion 
acide se voit accentuer si l’on introduit simultanément des anions 
tensio-actifs: halogénures, sulfures et thiocyanates. 

Les inhibiteurs volatils sont utilisés pour la protection de machi- 
nes, d'appareils et d’autres objets métalliques exposés en service 
à l’action de l’atmosphère, ainsi que lors du transport et du stockage. 
Les inhibiteurs volatils sont introduits dans les containers, dans les 


* Const, correspond à la baisse de la tension superficielle Ao pour une 
concentration c de l’inhibiteur, égale à 1 mole/l, alors que B, traduit la pente 
de la droite dans l'équation 


lg Ao = const, + Brlge, 
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matières d'emballage ou sont placés au voisinage immédiat de la 
machine en marche. Grâce à une tension de vapeur suffisamment 
élevée, les inhibiteurs volatils atteignent la surface de contact métal- 
air et se dissolvent dans la pellicule d’eau qui recouvre le métal. 
Dissous dans la solution, ils sont ensuite adsorbés par la surface du 
métal. Les effets décélérateurs sont dans ce cas similaires à ceux qui 
sont observés en cas d'utilisation d’inhibiteurs liquides. En qualité 
d’inhibiteurs volatils on utilise couramment les amines à faible masse 
moléculaire, sur les molécules desquelles on fixe des groupes convena- 
bles, tels que NO, ou CO;. À cause des particularités de l’utilisation 
des inhibiteurs volatils, des exigences plus sévères sont présentées 
à eux quant à leur toxicité. 

On recourt fréquemment, en vue de protéger les métaux contre la 
corrosion, à des méthodes combinées, c.-à-d. à des méthodes qui con- 
juguent deux ou plusieurs différents procédés de protection. Ainsi, 
pour mieux protéger les tuyauteries souterraines, on met en œuvre, 
en dehors des moyens mécaniques de protection (guipage avec des 
matières isolantes, revêtement avec des compositions à base de bitu- 
me, etc.), une protection cathodique qui protège le métal contre Ia 
corrosion aux endroits de solution de continuité de la couche super- 
ficielle isolante. Lorsqu'il s’agit de la peinture d'objets métalliques, 
on fait entrer dans la composition des colorants un inhibiteur de 
corrosion, en assurant par là, en plus de la protection mécanique, 
une protection électrochimique. L'application de la polarisation ca- 
thodique accroît l’effet décélérateur des inhibiteurs en milieux neu- 
tres et acides. Dans le premier cas, l’augmentation de l'efficacité 
de la protection est principalement due à l’alcalinisation de la solu- 
tion au voisinage de la surface du métal, ce qui favorise la formation 
de composés difficilement solubles. En milieux acides, l’augmenta- 
tion d'efficacité de la protection résulte de l’accroissement de 
l’adsorbabilité des cations organiques en cas de déplacement du poten- 
tiel du métal dans le sens négatif, c.-à-d. de l’accroissement de sa 
charge négative. Certains corps organiques qui sont sans action sur 
la corrosion du fer en milieux neutres deviennent des inhibiteurs 
efficaces en cas d'application d’une polarisation cathodique. 

L'effet résultant d’une protection combinée est normalement 
supérieur à l'effet global des méthodes individuelles correspondantes. 


CHAPITRE XXVI 


CERTAINS PROBLÈMES ACTUELS DE L’ÉLECTROCHIMIE 


L'électrochimie moderne mène à bien non seulement les nombreux 
problèmes anciens hérités de l’électrochimie « classique » maïs aussi 
des problèmes nouveaux, elle donne naissance à des axes de recher- 
ches nouveaux, liés aux progrès rapides'des sciences et des techni- 
ques. 
Parmi ces derniers, il convient de signaler en premier lieu l’élec- 
trochimie des semiconducteurs, la chimitronique et les piles à 
combustible. 

26.1. Electrochimie des semiconducteurs 


La naissance de l’électrochimie des semiconducteurs en tant que 
nouvelle branche de l’électrochimie est due à deux principaux fac- 
teurs. Primo, nombre de réactions électrochimiques intervenant à la 
surface de contact électrode-électrolyte s'effectuent, de fait, sur une 
surface présentant des propriétés semiconductrices avec toutes les 
particularités inhérentes aux matières de ce genre. La mise en 
évidence du mécanisme de ces processus (réactions génératrices de 
courant dans les sources chimiques de courant, la dissolution ano- 
dique de métaux, etc.) et la conduite de ces processus ne deviennent 
possibles qu’à condition d'une étude électrochimique des semicon- 
ducteurs. Secundo, dans la technique même de fabrication de ma- 
tériaux semiconducteurs utilisés dans les appareils radiotechniques, 
les piles solaires, etc., un rôle important revient à des phénomènes 
qui sont électrochimiques de par leur nature. On notera notamment 
l’attaque chimique et l'attaque anodique des semiconducteurs, 
la déposition de minces couches de métal sur la surface des semicon- 
ducteurs, etc. 

Nous avons déjà décrit plus haut quelques-uns des traits carac- 
téristiques de l’électrochimie des semiconducteurs. Nous avons 
signalé notamment que les particularités de la structure électroni- 
que des semiconducteurs sont à l’origine de leurs traits spécifiques 
tels que l’existence de deux types de porteurs de charge, la valeur 
positive du coefficient de température de conductibilité électrique, 
une influence extrêmement forte des impuretés en proportions infimes 
sur la nature et la valeur de la conductibilité électrique de semicon- 


618 PART. VI. CINÉTIQUE DE PHÉNOMÈNES AUX ÉLECTRODES 


ducteur (v. Chapitre V., 5.8.5). Nous avons également examiné les 
particularités de la structure de la double couche électrique à la 
surface de contact semiconducteur-électrolyte (un liquide conducteur 
d'ions par exemple), en premier lieu l’existence dans le semiconduc- 
teur d’une charge volumique dont la densité varie à mesure de 
l'éloignement de la surface de contact (v. Chapitre XI, 11.5). 

Nous allons exposer ici, dans ses grandes lignes et avec certaines 
simplifications, la spécificité du déroulement des réactions électro- 
chimiques au contact d’électrodes semiconductrices, ainsi que les 
particularités de leur cinétique. Cette spécificité est déterminée 
avant tout par la double nature des porteurs de charge et par l’exis- 
tence dans le semiconducteur d’une charge volumique. 

Soit une réaction d'oxydoréduction intervenant au contact d’un 


semiconducteur 
Ate-—B (26.1) 


Sa vitesse en sens cathodique, dans les conditions où l’on peut 
négliger le caractère diffus de la double couche dans l’électrolyte et 
ne tenir compte que de la chute du potentiel dans la couche de 
Helmholtz Ya, s’écrira 

_ aFVr 
i—kcace ÀT,, (26.2) 


La concentration superficielle des particules c\ coïncidera ici 
avec la concentration volumique ca. L’équation (26.2), à la diffé- 
rence des équations analogues valables pour les électrodes métal- 
liques, comporte la concentration des électrons au voisinage de la 
surface de contact c:, car leur nombre dans la bande de conduction 
du semiconducteur est limité. La valeur de c; dépend de la diffé- 
rence de potentiel dans la zone de la charge volumique Av, 


FAŸee 
c=ce À, (26.3) 


La substitution de c. tirée de (26.3) dans (26.2) donne 


: Chr FAŸS | 
is —kcace RAT e RT (26.4) 


Où cest la concentration des électrons lorsqu'on établit un courant &.. 
Pour la vitesse de la réaction à l’anode, on a 


0) Fr 
he AT (26.5) 
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La vitesse résultante du processus sera déterminée par la différence 
entre i. et &, * 
4 — 
CF FAŸS © (-a)Fbr 


— SO m , PRREREE Te MR A 
ii —i—=keace ÀT e RT —kcpe BT  , (26.8) 
Pour l’état d'équilibre, on a 
_ : Far) FAVsetr) _ a) Fr 
Le = lo — is — k CA(r)Ce(r)é RT € RT —= kCp(r)e RT , (26.9) 


et, par conséquent, on peut écrire au lieu de (26.8), en recourant au 
courant d'échange it au contact du semiconducteur : 
ï | QF(Va—- Ver) F(AVee—-AVse(n) 
a : € C PP 
i=ig, ( RL RT e RT _ 
CA(r) Ce(r) 


(0) F (br) 


C 
ee AT 
CB(r) 
ou 
aën FAAYS (1—a)Fn 
5 : C C EpMm. pm — C Tr sn 
ile | A, _g RTe RT Be, RT ) (26.10) 
CAtr)  Celr) CB(r) 


si l’on admet, en conformité avec ce qui précède, que la différence 
des potentiels de Helmholtz est égale à la surtension : 


Ÿx de ŸH(r) = 1: 
Si le déroulement de la réaction 
Ate”=B 


est limité par le stade électrochimique seulement, on aura 
CA—=CA(r)s Ce —Cetr) et cB— CB(r) 
et (26.10) se simplifiera devenant 
aFn FAAŸe (1—a)Fn 
i=i(e RTe RT —e RT |), (26.11) 


* Dans le cas où la réaction à l’électrode met en jeu les porteurs de charge 
qui se trouvent dans la bande de valence, il faut écrire, au lieu de (26.2), 
aFŸry 
ssh 
| ic=mkene AT, (26.6) 
et, au lieu de (26.5), 
(-a)Fhg  FAŸSe 
— ——_—_——_—_ = —— 
ia = kcpChe RT FT : (26.7) 
où c, est la concentration des trous dans la bande de valence, c.-à-d, la con- 


centration des vacances pour les électrons perdus par les particules B au cours 
de leur oxydation. 
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Avec un nombre considérable d'états superficiels — niveaux 
électroniques énergétiques apparaissant sur la surface du semicon- 
ducteur par suite du contact avec la solution et de l’adsorption sur 
cette surface de différentes particules — la majeure partie de Îla 
chute de potentiel semiconducteur-solution sera localisée en solution, 
dans la couche de Helmholtz, de sorte qu’au lieu de (26.11) on pourra 
écrire 

aFn  (-a)Fn. 


i=i%(e AT —e RT |), (26.12) 


ce qui est en accord avec les équations classiques de la cinétique 
électrochimique déduites auparavant pour les électrodes métalliques. 
Il est évident que les relations de ce genre seront aussi valables dans 
le cas d’une forte différence des potentiels Galvani semiconducteur- 
solution. Or, si la majeure partie de la chute de potentiel revient à la 
charge volumique du semiconducteur, c.-à-d. que si | AAY > 
> | Aa | = ln! et que n puisse être posée nulle, on obtiendra au 
lieu de (26.11 


i—ig(e RAT —14), (26.13) 


Il ressort de (26.11), (26.12) et (26.13) que le coefficient de trans- 
port déterminé à partir de la pente des courbes de polarisation peut 
varier considérablement suivant la répartition de la chute de poten- 
tiel dans la zone de contact semiconducteur-solution et suivant la 
concentration des états superficiels. 

Il découle de l'équation (26.10) qu’en général à la surtension 
électrochimique peut se superposer la polarisation de concentration 
qui peut même devenir prépondérante. Pour les électrodes métal- 
liques, ce phénomène peut être lié à lenteur de l’apport des parti- 
cules À et de l’élimination des particules B (surtension de diffusion) 
ou à la lenteur de quelconques stades chimiques qui précèdent 
l'acte de transport de la charge ou succèdent à cet acte (surtension 
réactionnelle). Pour les électrodes semiconductrices, on doit compter, 
outre ces éventualités, avec leur analogie du côté du semiconducteur, 
à savoir la lenteur du transport des électrons ou des trous vers la 
zone de la réaction à l’électrode ou à partir de cette zone (surtension 
de diffusion) * et la lenteur de l’engendrement du couple électron- 
trou (phénomène analogue à la surtension réactionnelle) 


h=e+h (26.14) 


Dans le premier cas, on à c, Æ Ce, pour l’électrode considérée, 
et Si CA — CaAtr) t CB = CBtr), C.-à-d. que si la polarisation de con- 


. * Cette possibilité est réalisée le plus facilement pour les porteurs minori- 
taires de la charge, c.-à-d. les électrons dans un semiconducteur p et les trous 
dans un semiconducteur n. 
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centration est exclue dans la solution, on pourra écrire au lieu de 
(26.11) et compte tenu de (14.29): 


; _ œFn FAAŸ<e (1-a)Pn 
min (1——)e ATeTRT ee J, (6.15) 


ell 


où .i, est le courant limite par rapport aux électrons dans le semicon- 
ducteur. Si la condition | AAwY,. | © | AYx | = | n | est remplie, on 
pourra simplifier l'équation (26.15) 


; FAAŸ Se 
mix | (1— —)e FT —1] (26.16) 
el 
ou, après la résolution par rapport à à, 
FAAŸ. « 
nn ee 1 26.17) 
= L$se 0 FAAŸe , ( . 
14-86 RAT 
ell 


ce qui correspond au contrôle par la diffusion de la réaction élec- 
tronique par rapport aux porteurs de charge — les électrons — dans le 
semiconducteur. Pour i,, & sir, (26.17) devient l'équation (26.13) 


FAAŸ,e 
ii, (e RT —1).. 


Il convient de noter en conclusion que les électrodes semiconduc- 
trices exercent un effet redresseur appréciable qui tient aussi bien à 
1a différence considérable entre les vitesses des réactions directe et 
inverse qu'à l'épuisement des porteurs de charge lorsque le courant 
est maintenu dans un seul sens. 


26.2. Eléments de chimitronique 


La chimitronique, science d’une apparition très récente, a pour 
objet les systèmes électrochimiques susceptibles de jouer le rôle 
d'éléments individuels ou même de blocs dans des montages radioélec- 
troniques et cybernétiques complexes. Dés cellules électrochimiques 
relativement simples (ou leurs combinaisons) peuvent. remplir les 
fonctions de diodes, capteurs de pression, intégrateurs, multiplica- 
teurs, mémoires, etc. Un trait spécifipue des dispositifs chimitroni- 
ques réside dans le fait qu'ils sont païticulièrement indiqués pour 
les mesures ou le contrôle des opérations qui s'effectuent à des fré- 
quences relativement basses (le plus souvent inférieures à 1000 Hz) 
où les appareils électroniques ou cèux à base de semiconducteurs 
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sont pratiquement inutilisables. Cette particularité des dispositifs 
chimitroniques tient au fait qu'à la différence des tubes radio et des 
semiconducteurs où le transport de charges est réalisé par les élec- 
trons et les trous, dans les appareils chimitroniques cette mission 
est accomplie par les ions, particules à masse et inertie beaucoup 
plus grandes et partant se déplaçant à une vitesse moindre. Une autre 
particularité des appareils chimitroniques réside dans le fait que le 
courant des particules chargées s’y prête à la régulation non seulement 
par application d’un champ électrique, comme c’est le cas des tubes 
radio et des semiconducteurs, mais aussi par transfert de masse, 
c.-à-d. en modifiant les conditions de diffusion et de convection. 
Cette propriété des appareils chimitroniques est à l’origine de leur 
polyvalence qui les distingue avantageusement des appareils élec- 
troniques et de ceux à semiconducteurs. 

Enfin, une troisième particularité des dispositifs chimitroniques 
réside dans la nature du milieu où s’effectue la migration des porteurs 
de charge. On a utilisé jusqu’à présent dans les appareils chimitroni- 
ques une solution (aqueuse généralement) d’un électrolyte convenable 
(le plus souvent celle d’iodure de potassium additionnée d’une faible 
quantité d'iode). Pour autant que l’on sache, dans les tubes radio 
les électrons se déplacent dans le vide, et dans les semiconducteurs, 
par les interstices du réseau cristallin. Pourtant, ainsi qu'il a été 
récemment signalé par Lidorenko, qui a formulé les perspectives 
de la mise en pratique des appareils chimitroniques, on peut y uti- 
liser comme milieu de travail les matières les plus variées. 


26.3. Piles à combustible] 


On appelle piles à combustible (ou générateurs électrochimiques 
d'énergie) les dispositifs électrochimiques destinés à la transforma- 
tion directe de l'énergie chimique contenue dans les systèmes com- 
bustible + oxydant en énergie électrique. 

Le procédé le plus utilisé à l’heure actuelle pour mettre en valeur 
l'énergie chimique d’un combustible consiste à le brûler dans les 
foyers des chaudières à vapeur ou dans les cylindres des moteurs à 
combustion interne. L'énergie chimique du combustible se trans- 
forme alors en énergie thermique des produits de la réaction 


combustible + oxygène — 
— produits de la réaction + (énergie thermique) 


La raison d’être de tout moteur étant l’accomplissement d’un 
travail, le stade de transformation de l’énergie chimique en énergie 
thermique est suivi du stade de transformation de l’énergie thermi- 
que en énergie mécanique et ensuite, si besoin est, de l’énergie méca- 
nique en énergie électrique. On réalise de la sorte la chaîne de trans- 
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formations d'énergie suivante: 


Lé Q ‘ . Q I r . . IT 

énergie chimique — énergie thermique —> 
Te | ITL. Lo: , 
—> énergie mécanique —— énergie électrique 


Tous ces trois stades de transformation d'énergie donnent lieu 
à quelques pertes. Or, si au [er et au IIT® stade, ces pertes peuvent en 
principe être réduites à une valeur négligeable (cela ne tient qu’à 
la perfection technique des dispositifs concernés), le IIe stade est 
lié à des pertes qu’il est absolument impossible d'éviter par quelques 
perfectionnements techniques que ce soit. La cause en réside dans la 
nature particulière de. la chaleur en tant que forme d'énergie. 

Pour autant que l’on sache, la chaleur est l’énergie du mouvement 
chaotique des molécules. Sa transformation. en énergie d’un dépla- 
cement orienté de corps macroscopiques (énergie mécanique) ou en 
énergie d’un courant orienté de corpuscules chargés (énergie élec- 
trique) n’est possible que si l’on dispose de deux réservoirs de chaleur : 
l’un ayant une température plus haute 7, et l’autre une température. 


plus basse T',. Le taux de conversion de la chaleur Q en travail À 
dépend de la différence de ces températures et, dans les conditions 
les plus favorables, ne peut dépasser une valeur déterminée par le 
théorème de Carnot : 


L<(i-5+), (26.18) 
Q “ £ k 

En réalité, le rendement (coefficient d'efficacité) des machines à 
vapeur est de 4 à 8 %, celui des puissantes usines thermoélectriques 
s'élève à 30 %, celui des puissants moteurs à combustion interne 
fonctionnant à poste fixe est compris entre 40 et 50 %. II s'ensuit 
que.dans les machines thermiques modernes 50 à 95 % de l’énergie: 
chimique initiale du combustible sont perdus inutilement, la grande 
partie de ces pertes. étant d’ailleurs absolument inévitable. 

A la différence des machines thermiques, dans les piles à combus- 
tible l'énergie chimique se transforme directement, en sautant le 
stade thermique intermédiaire, en énergie électrique : 


énergie chimique —+ énergie électrique 


De ce fait, les restrictions imposées par le deuxième principe de la 
thermodynamique se voient disparaître et l’on peut théoriquement 
atteindre un rendement voisin de 100 %. 
Dans une pile à combustible, la réaction chimique globale de 
combustion | 
combustible + oxydant — 


— produits de la réaction + Q 


4624 PART. VI. CINÉTIQUE DE PHÉNOMÈNES AUX ÉLECTRODES 


se trouve divisée en deux réactions électrochimiques conjuguées, 
intervenant aux électrodes et mettant en jeu les électrons 
à l’anode: 
combustible — produits de 
l'oxydation du combustible + ze” 


à la cathode: 
oxydant + ze — produits de 
la réduction de l’oxydant 


Les électrons qui circulent dans le circuit extérieur de l’anode à 
da cathode peuvent fournir un travail utile. En d’autres termes, un 
passage chaotique des électrons entre les particules réagissantes, 
accompagné d’un dégagement de chaleur (combustion ordinaire), 
est remplacé par un passage ordonné qui s'effectue avec accomplis- 
sement d’un travail utile (combustion électrochimique). 

Dans une pile à combustible, comme dans toute autre pile gal- 
vanique, on peut convertir en travail une quantité d'énergie corres- 
pondant à la variation de l'énergie libre (ou du potentiel thermody- 
namique isobare) du système qui est le siège de la réaction: 


Amax =2FE = — AG. (26.19) 


La valeur totale de la variation de la réserve d'énergie chimique dans 
le système qui est le siège de la réaction correspond alors à la varia- 
tion d’enthalpie ou à l’effet thermique de la réaction : 


Q= —AH. (26.20) 


La différence entre AA et AG est ce qu’on appelle énergie liée du 
Système; au cours du fonctionnement d’une pile galvanique, elle 
peut être convertie en chaleur et non en travail: 


AH — AG = TAS. (26.21) 


Le rendement thermodynamique d’une pile à combustible est déter- 
miné (tout comme pour une machine thermique) par le rapport du 
travail qui peut être fourni par la pile à l’effet thermique de la réac- 
tion. On a alors 


FE AG y  TAS 
nr (26.22) 


Il ressort de l’équation (26.22) que le rendement thermodynamique 
de la pile à combustible dépend de la valeur et du signe de la varia- 
tion d’entropie lors de la réaction. Il s’agit généralement d’une 
valeur peu élevée et le rendement est, en règle générale, voisin de 
l'unité (de 100%), pouvant d’ailleurs être tant inférieur que supé- 
rieur à l’unité. Dans ce dernier cas, non seulement toute la réserve 
d'énergie interne du système (— A7) se transforme en travail utile, 
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mais encore une certaine quantité de la chaleur absorbée par la. pile 
et cédée par le milieu ambiant. Par contre, si AS << 0, on aura un 
rendement inférieur à l’unité et la fraction correspondante de l'effet 
thermique, égale à T'AS, se perd par diffusion thermique. 

Si la réaction met en jeu des gaz, leur.contribution à la valeur 
totale d’ entropie est généralement la plus grande, puisque l’état 
gazeux est le moins ordonné. De ce fait, lorsque les. gaz sont dépen- 
sés au cours de la réaction, on peut s attendre à ce que l’entropie. 
du système accuse un décroissement et que le rendement théorique 
devienne inférieur à l’unité; par contre, si les produits gazeux. se 
forment au cours de la réaction, l’entropie du système doit croître. 
et le rendement sera supérieur: à l’unité. C’est ainsi que la réaction 
de combustion du charbon, intervenant à la température de chambre, 


C.+ 0, = CO, 


réaction pendant laquelle le nombre de moles de gaz ne: change pas 
(An = 0), doit avoir un rendement théorique à peu près égal à. 
l'unité pour ‘une f.6.m. de 1,02 V. La réaction de combustion incom- 
piète du charbon (An = .+ 0 19) 


C +.4/20, = CO 


a dans les mêmes conditions un rendement égal à à 1,29 et E. = (0, 7 V: 
pour la réaction intervenant dans une pile à combustible. hydrogène- 
oxygène (An: — — 1 ).- | 
 H, 4/20, — H,0 (1) 
le rendement sera de 0,83 et Æ — 1,23 V. | 
Les caractéristiques de quelques-unes des réactions de combustion 


qui peuvent être mises à profit dans les piles à combustible sont don-: 
nées au Tableau 51.' 


Tableau 51.. 
Caractéristiques de quelques-unes des réactions 
de combustion 
300°K 900°K 
Réacti A : TE 
action Z n E,V LE | E, V oi | 
C+0,= C0; 4 | 0! 1,02 | 4,00 | 1,02 | 1 D + 
2C +0, —2C0 4 + 1 0,70 4,25 0,98 4,79. 
2CO + O0, —2CO, [A — 1 1,33 0,91 1,06 0,72 : 
CH,+20, — CO, + 2H, O| 8 0 1,04 1,00 1,04 4,00 :: 
2H, + 0, —2H,0 4 — 1 1,18 0,94 1,03 0,80.. 


1/2 40—0232 
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DS 


Le rendement pratique des piles à combustible existantes est 
nettement inférieur au rendement théorique (il se chiffre à 50 à 80 %), 
mais il dépasse tout de même considérablement le rendement des 
machines thermiques. 

La principale particularité des piles à combustible réside dans 
leur aptitude à convertir directement l'énergie chimique en énergie 
électrique avec un haut rendement. Il convient de préciser que cette 
particularité, de même que toutes les règles thermodynamiques 
exposées ci-dessus, concernent non seulement les piles à combustible 
mais aussi les sources chimiques de courant du type classique: les 
piles galvaniques et les accumulateurs. On y réalise également, 
comme il a été signalé plus haut, une transformation directe de 
l'énergie chimique de corps actifs en énergie électrique. Les piles à 
combustible diffèrent des éléments galvaniques classiques et des 
accumulateurs par le fait que dans celles-là les constituants de la 
réaction (combustible et oxydant) ne sont pas incorporés d'avance 
à la composition des électrodes mais sont amenés en continu vers 
les électrodes tout au long du fonctionnement de ces dernières. 
C'est pourquoi sont-elles capables de fonctionner sans interruption 
et aussi longtemps qu’on le veuille, tant que l’on assure l’alimentation 
en réactifs et l'évacuation des produits de la réaction. La faculté de 
fonctionner en continu constitue un deuxième caractère distinctif 
des piles à combustible. 

Les piles à combustible présentent également certaines particu- 
larités moins importantes mais qui leur procurent néanmoins des 
avantages non négligeables dans plusieurs domaines d'applications. 
On notera notamment l’absence d’organes mobiles, la disponibilité 
constante, la haute efficacité dans une large gamme de charges, le 
fonctionnement silencieux et, pour certains types, l’inexistence 
de produits usés nocifs. 

Tablotchkov fut le premier à formuler, dans les années quatre- 
vingts du siècle dernier, les avantages que peut fournir la combustion 
électrochimique sur la combustion chimique ordinaire. À cette 
même époque, on lui délivra le premier brevet d'invention pour une 
pile à combustible. Plus tard, l’idée des piles à combustible a été 
développée par Ostwald. Toutefois, les tentatives de mettre au point 
une pile à combustible apte aux utilisations pratiques se sont heur- 
tées dès le début même à des difficultés considérables qui venaient 
tout d’abord de l’'inertie électrochimique du charbon. Même aux 
températures de l’ordre de 1000 °C la vitesse de l'oxydation électro- 
chimique du combustible solide reste trop basse. En outre, la pile 
à combustible solide perd rapidement son aptitude au service par 
suite de l’accumulation des cendres. Les piles à utilisation indirecte 
du combustible solide comme réducteur se sont montrées plus eîfti- 
caces. Dans ces piles, les corps électrochimiquement actifs sont re- 
présentés par des systèmes d'oxydoréduction judicieusement choisis. 
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On peut notamment mettre à profit les réactions suivantes: 
à l’électrode négative 


Sn2* = Sn“t + 2e” 


à l’électrode positive 
Br, ++ 2e —+ 2Br- 


Les ions étain tétravalent qui en résultent sont réduits dans des 
appareils particuliers’par du charbon, alors que les ions brome s’oxy- 
dent par l'oxygène de l’air et sont recyclés. Les piles de ce type 
(piles rédox) ne sont pas encore mises en pratique, mais les recherches 
dans ce domaine se poursuivent. 

A l'heure actuelle, les tentatives d'utiliser directement le com- 
bustible solide dans les piles à combustible sont abandonnées et on 
met particulièrement l’accent sur l’utilisation des combustibles 
gazeux et liquides, doués d’une activité chimique plus grande et 
plus pratiques du point de vue technologique. Parmi les combusti- 
bles liquides, les plus prometteurs sont les alcools méthylique 
et éthylique, le formaldéhyde, l'hydrazine; parmi les combus- 
tibles gazeux, l'éthylène, le butane, le propane et autres hydro- 
carbures gazeux, l'essence de pétrole à l’état gazeux, l’oxyde 
de carbone, l'hydrogène. La fonction d’oxydant est remplie dans la 
plupart des cas par l’oxygène (tel quel ou entrant dans la composition 
de l’air), mais à certaines fins spéciales on peut également utiliser 
d’autres oxydants, tels que le chlore, l’acide nitrique, etc. 

La mise au point de piles à combustible capables de bien fonc- 
tionner constitue un problème technique délicat, dont la résolu- 
tion n’est devenue possible qu'il y a 10 à 15 ans grâce aux progrès, 
tout récents de l’électrochimie. Les piles à combustible doivent satis- 
faire à un certain nombre d’exigences assez sévères et parfois contra- 
dictoires. . 

La principale exigence consiste à pouvoir assurer, durant un 
temps prolongé, des vitesses suffisamment élevées des réactions 
aux électrodes. En d’autres termes, les électrodes de la pile doivent 
présenter une haute activité électrochimique, c.-à-d. assurer des den- 
sités de courant élevées allant de pair avec une faible polarisation. 
Une autre exigence concerne l’électrolyte. Il doit avoir une haute 
conductibilité ionique et être stable, c.-à-d. que sa composition 
doit rester inchangée durant le fonctionnement de la pile, il ne doit 
donc pas entrer en réaction avec le combustible, l’oxydant ou les 
produits de la réaction. En même temps, l’électrolyte ne doit pas 
provoquer de corrosion des électrodes ni des autres éléments de la 
pile. Il y a aussi d’autres exigences présentées aux piles à combusti- 
ble. Elles doivent notamment permettre une amenée continue et 


40% 
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régulière. des corps actifs vers la surface utile des. électrodes et l’é- 
vacuation des produits de la réaction hors des piles, elles doivent 
avoir des formes ramassées, une conception simple et des structures 
légères, assurer une durée de service suffisamment prolongée. 

Rares sont les piles qui puissent cumuler toutes ces qualités. 
Aussi, malgré les études poussées entreprises dans plusieurs pays, 
ne dispose-t-on actuellement que d’un petit nombre de modèles 
de piles à combustible qui puissent être utilisées dans la 
pratique. 

Une activité électrochimique élevée des électrodes faisant partie 

des piles à combustible est assurée par différents procédés: élé- 
vation de température, mise en œuvre de catalyseurs, utilisation 
d’électrodes à large surface, etc.’ Une élévation considérable de la 
température (jusqu’à 400 à 900 “Cet au-dessus) est généralement 
pratiquée dans les cas où l’on utilise comme combustible les corps 
inactifs du point de vue électrochimique, notamment les hydrocar- 
bures gazeux et l’oxyde de carbone. Les piles combustibles de ce 
genre sont appelées piles à haute température: On utilise comme 
électrolyte ‘dans les piles à haute température soit les carbonates 
fondus (ou les hydroxydes de métaux fondus), soit des électrolytes 
solides qui possèdent, aux températüres élevées, une conductibi- 
lité ionique suffisante. La vertu de ces piles-à combustible consiste 
dans la possibilité d'utiliser des combustibles peu: actifs et ‘passa- 
blement souillés par dés impuretés, ainsi que dans une intensité 
considérable du processus. Leur inconvénient réside dans la com- 
plexité du fonctionnement aux températures élevées; la difficulté de 
la sélection de matériaux stables, la forte absorption d'énergie pour 
le chauffage et la compensation des pertes thermiques. 
"Il existe des piles fonctionnant à des températures modérément 
accrues (de l’ordre de 180 à 250 °C) avec des électrolytes aqueux 
sous une pression comprise entre 9 et 50 atm, ce sont ce qu’on appel- 
le piles de moyenne: température. Parmi-elles, on notera tout d’? abord 
la pile hydrogène-oxygène de Bacon, dans laquelle on utilise ‘un 
électrolyte alcalin et des électrodes de nickèl poreuses. Les. piles de 
moyenne température avec de l'acide phosphorique concentré en 
tant qu'électrolyte peuvent vraisemblablement être affèctées à la 
combustion électrochimique de - combustibles  hydrocarbonés 
gazeux. LU | | 

On attache aujourd'hui un grand-intérêt aux piles de‘basse tempé- 
rature, qui fonctionnent aux températures inférieures à 100 °C. Ces 
piles sont d’une conception plus simple et elles sont plus pratiques 
du point de-vue utilisation que les'piles de haute et de moyenne 
température: Pour assurer :les vitésses élevées ‘dés réactions aux 
éleétrôdes, on utilise, dans les pilés de basse température, des 
catalyseurs à activité maximale. Pourtant en raison d’une grande 
senéibilité de cès' catalyseurs'-aux. impuretés, om ne peut utiliser 
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comme combustible et .0xydant que des. COTPS. à taux de pureté 
suffisant. 

Les modèles modernes ‘de ‘piles’ hydrogène- -oxygène de basse 
température sont caractérisés. par une densité de courant ällant 
jusqu’à 300 mA/cm° et une puissance unitaire s’élevant à 200 W/kg. 
Les caractéristiques correspondantes des piles marchant au combuüs- 
tible liquide (alcool) sont inférieures d’un ordre à peu près. . 

Dans les piles hydrogène- oxygène de basse: température on fait 
largement usage de ce qu’on appelle électrodes à diffusion de gaz. 
Elles se présentent sous la forme de plaques métalliques poreuses 
(le plus souvent en nickel), constituées de déux couches. Sur le côté 
frontal de l’électrode, ‘orienté. vers l’électrodé de signe contraire 
et baigné par l’ électrolyte, se trouve une couche mince et finement 
poreuse, ‘celle d'arrêt, alors .que sur le côté arrière, vêrs ‘lequel est 
amené le gaz, est disposée une couche de travail, plus épaisse et par- 
semée de gros pores. 

Une telle conception des électrodes, mise ‘en œuvre pour la pre- 
mière ‘fois par Bacon, assure une grande surface de contact gaz- 
électrolyte et garantit leur contact” étroit. La surface de contact 
des phases se trouve alors au voisinage immédiat de là surface 
de la. phase solide qui est, au fond, le siège de la réaction éléc- 
‘trochimique. Le passage ‘du gaz à à travers l'électrode est empêché 
par là pression capillaire du liquide ‘dans les fins pôrés de la couche 
d'arrêt: On obtient par là la’ mise en. œuvre dé la totalité du gaz 
combustible et de l’oxygène. ‘ 

Dans la couche de travail de l’ léoirois on ütroduit un Cataly- 
seur. Pour l’électrode à hydrogène on. utilise comme catalyseur une 
éponge de nickel (nickel de Raney) résultant de l° attaque d’un alliage 
‘Ni-AI par un alcali. Le nickel qui reste après l’attaque et qui pos- 
sède un réséau cristallin déformé et une surface fortement dévelop- 
pée atteignant 100 m?/£, est un catalyseur très actif de l’ionisation de 
l'hydrogène. Il a été utilisé pour la première fois däns les piles à 
combustible de Justi. L’électrode à oxygène contient normalement 
de l’agent qui catalyse la décomposition du peroxyde d'hydrogène, 
produit primaire de. la réduction cathodique de l'oxygène, dans uhe 
solution alcaline. 

Les électrodes poreuses sont le siège de phénomènes complexes et 
interdépendants: Jls peuvent être présentés. schématiquement de la 
manière suivante. Le gaz, tout en pénétrant par les pores libres .de 
liquide ‘dans l’intérieur de la.couche de travail de l’ électrode, se 
dissout dans le film d’électrolyte recouvrant la surface intérieure des 
porés et, en. passant ensuite par diffusion à travers ce film vers la 
surface du métal, est adsorbé par cette. surfacé. I1 se produit ensuite 
une ionisation du gaz adsorbé, c. -à:d. qu ‘il y a réaction électrochi- 
mique proprement dite, accompagnée. ( une génération d’ énergie 
électriqué. Les produits de 1a réaction à l'électrode passent par dif- 


630 PART. VI. CINÉTIQUE DE PHÉNOMÈNES AUX ÉLECTRODES 


fusion suivant le film d’électrolyte à partir de la couche de travail 
de l’électrode dans l’espace interélectrode de la pile. 

Les caractéristiques électrochimiques directement mesurées des 
électrodes poreuses (leurs caractéristiques microcinétiques) sont 
déterminées par la superposition des phénomènes décrits plus hauts, 
liés aussi bien à la nature de la réaction d'’électrode élémentaire 
(microcinétique) qu'aux phénomènes de transfert de masse et d’élec- 
tricité à l’intérieur des pores de l’électrode (macrofacteurs). La com- 
binaison des micro et macrofacteurs conduit à ce que l'intensité de 
la décharge est répartie d’une façon irrégulière sur la surface inté- 
rieure de l’électrode poreuse. Une intensité maximale est normale- 
ment observée du côté frontal de l’électrode où le courant pénètre 
plus facilement à travers l’électrolyte contenu dans les pores. Quand 
on va vers l’intérieur de l’électrode, l’intensité du processus décroît 
progressivement. C'est pourquoi, pour assurer un fonctionnement 
efficace des électrodes poreuses à diffusion de gaz, il faut non seule- 
ment un catalyseur très actif mais aussi un choix judicieux de la 
structure poreuse de l’électrode, garantissant les conditions opti- 
males pour le transport des substances réagissantes vers la surface 
intérieure. 

Outre les électrodes poreuses de nickel, dans certains types des 
piles à combustible de basse température on utilise des électrodes de 
charbon activées par de faibles additions de métaux de la mine du 
platine (tel est le cas des piles de Kordech). Dans les électrodes de 
charbon, la séparation nécessaire du gaz d’avec le liquide dans la 
zone de la couche de travail est obtenue par une hydrophobisation 
partielle de la matière carbonée. 

Toutes les piles à combustible hydrogène-oxygène qui utilisent 
un électrolyte liquide fonctionnent presque exclusivement aux solu- 
tions. d’alcalis. Ces électrolytes présentent certains inconvénients. 
Tout d’abord, une insufflation de l’air provoque leur carbonisage. 
En outre, le potentiel de l’électrode positive, même dans le cas où le 
courant n’est pas extrait de la pile, se trouve être inférieur au. poten- 
tiel réversible de l’électrode à oxygène dans des conditions données. 
Cela s'explique par le fait que la réduction de l’oxygène en solutions 
alcalines peut conduire au peroxyde d'hydrogène et non à l’eau, 
avec décroissement correspondant du potentiel d’électrode et réduc- 
tion du nombre d'électrons intervenant dans la réaction. La ma- 
tière de l’électrode doit donc exercer une activité catalytique vis- 
à-vis de la réaction de décomposition du peroxyde d'hydrogène. 

Les électrolytes acides sont dénués de ces inconvénients, mais 
leur mise en œuvre nécessite la sélection de telles matières formant 
électrode qui soient douées d’une résistance suffisante à la corrosion. 
Jusqu'à présent, les meilleurs résultats sont obtenus avec la mise 
au point de piles à combustible acides munies de membranes échan- 
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geuses d’ions. Dans les piles de ce type on utilise comme électrodes 
des toiles fines en argent (pour l’électrode à oxygène), en platine ou 
en palladium (pour l’électrode à hydrogène), et comme électrolyte, 
un film mince d’une résine échangeuse d'ions, la circulation du courant 
dans laquelle est pratiquement assurée par une seule espèce 
ionique. | 

Les problèmes relatifs aux piles à combustible ont des points 
communs avec ceux d'utilisation de l'énergie chimique des pro- 
duits secondaires des réactions chimiques et électrochimiques avec 
conversion de cette énergie en énergie électrique. C’est ainsi qu'on 
peut obtenir de l’énergie électrique en .décomposant l’amalgame de 
sodium, produit intermédiaire du procédé de préparation du chlore 
et de la soude caustique dans les cellules à cathode de mercure 
(à cathode circulante). On peut en principe réaliser un certain nombre 
d’autres transformations chimiques sous forme de processus électro- 
chimiques fournissant de l’énergie électrique à titre de produit 
secondaire. 

Enfin, on peut s'attendre, à l’avenir il est vrai, à la mise en 
œuvre de piles à combustible en combinaison avec des agents biochi- 
miques en vue d’une utilisation rationnelle des déchets organiques 
ainsi que des détritus de la flore et de la faune aquatiques que les 
mers et les océans laissent en quantités énormes sur les rivages. 
Dans les piles à combustible biochimiques de ce genre, l'oxydation 
du substrat organique se produit sous l’action soit d’enzymes, soit 
de cultures de microorganismes convenables. On a déjà trouvé 
plusieurs enzymes et établi que le mécanisme de leur action peut être 
tant direct qu'indirect. En cas de mécanisme direct, le combustible 
et les enzymes (ou les microorganismes qui en sécrètent) doivent se 
trouver en contact immédiat avec le pôle négatif de la pile — à 
combustible. En cas de mécanisme indirect, l’action que produisent 
les bactéries consiste à dégager l’hydrogène qui arrive ensuite à l’élec- 
trode pour y être oxydé en fournissant de l’eau. Parmi les bactéries 
capables de servir dans les piles à combustible biochimiques se classent 
notamment Pseudomonas methanica. Pour leur activité vitale elles 
utilisent le carbone du méthane ou de l’alcool méthylique avec déga- 
gement simultané de l’hydrogène. En présence de ces microorganis- 
mes, il peut y avoir tant une activation directe qu'indirecte du com- 
bustible organique. Un potentiel un peu plus élevé est observé dans 
le premier cas, vraisemblablement du fait que l'hydrogène dégagé 
est de l’hydrogène atomique. 

Les recherches scientifiques et techniques poussées visant à 
mettre au point des piles à combustible efficaces, recherches entre- 
prises dans de nombreux pays du monde, ouvrent des perspectives 
réelles pour leur utilisation dans des branches variées de la technique. 
Les principaux domaines d'application des piles à combustible sont 
aujourd'hui l’alimentation en courant des moyens de communication 
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(surtout dans des appareils militaires) et: de l’appareillage de bord. 
(dans les satellites artificiels). On peut s'attendre dans l’immédiat 
à une large application des piles à combustible comme source d'énergie 
pour «les moyens de transport (électromobiles, locomotives élec- 
triques et autres moyens de transport qui ne polluent pas l'air par 
des produits de combustion nocifs), pour l'accumulation de l’éner- 
gie fournie par les machines éoliennes, etc. La substitution des piles 
à combustible aux turbogénérateurs dans les usines électriques à: 
poste fixe reste :actuellement problématique à cause de leur effi- 
cacité insuffisante lors de l’utilisation des combustibles classiques et 
en raison de la faible longévité des piles qui existent à l’heure 
actuelle. 
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